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I.1. Electroquímica y Medio Ambiente 
 
En los últimos años han tomado popularidad los términos Química Verde ó 
Química Sostenible: "la química de los productos y procesos químicos no 
contaminantes del medio ambiente, que producen un beneficio para la humanidad y 
que son económicamente rentables para el mercado". 
 
La electroquímica aporta herramientas para estudiar, controlar, mitigar, o 
tratar residuos industriales. El estudio y control están relacionados con las 
posibilidades que brinda el electroanálisis. También es posible emplear técnicas 
electroquímicas para reducir, transformar o incluso eliminar residuos tóxicos. 
 
Los tratamientos electroquímicos se pueden agrupar en función del tipo de 
eliminación que se produce en la etapa de electrólisis: 
 
- Oxidación 
- Electrólisis directa 
- Reducción 
- Tratamiento 
- Electrocoagulación 
- Electrólisis indirecta: Electroflotación 
- Electrofloculación 
- Proceso anódico 
 
Las técnicas electroquímicas empleadas para el tratamiento de contaminantes 
industriales muestran un buen grado de competencia con otros métodos de tratamiento 
(biológicos, fotoquímicos, etc.). Algunas de estas ventajas comparativas son: 
 
- Compatibilidad ambiental: si se diseña adecuadamente el proceso 
electroquímico es posible convertir los compuestos tóxicos en productos de 
bajo, o nulo, impacto ambiental. También se considera una tecnología 
“limpia” en el sentido que utiliza como reactivo principalmente al electrón.  
- Versatilidad: es posible utilizar un mismo sistema de tratamiento para eliminar 
distintos compuestos tóxicos sin cambios importantes en los diseños ni en los 
electrodos empleados. 
- Eficiencia energética: si se controlan las reacciones competitivas (empleando 
electrodos con adecuada actividad catalítica), es posible lograr altas 
eficiencias en la energía eléctrica empleada (idealmente una conversión del 
100%). 
- Seguridad: inherente al tratamiento electroquímico, es la seguridad con que 
puede utilizarse, desde el momento que no es necesario almacenar ni utilizar 
reactivos tóxicos, ya que en la mayoría de los casos estos reactivos se generan 
en el mismo sitio del tratamiento. 
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- Selectividad: la posibilidad de controlar el potencial del electrodo de trabajo, 
ánodo o cátodo, permite seleccionar la reacción electroquímica deseada. 
- Automatización: si el tratamiento se va a emplear rutinariamente para un 
determinado tipo de residuo, es factible automatizar totalmente el proceso con 
la posibilidad de adquirir y procesar datos experimentales en tiempo real. 
- Costo: si bien el tipo de instalación requerida implica una importante 
inversión económica, y un considerable uso de energía eléctrica; con el uso 
continuado del sistema es posible amortizar el mismo. 
 
Si se examina la literatura científica puede constatarse el enorme interés que 
despierta todo tipo de plaguicidas y en particular los herbicidas. Y ello es debido a que 
su uso está extendido universalmente en el control de plagas (animales o vegetales) y 
la mejora del rendimiento agrícola. 
 
El problema fundamental de estas sustancias reside en su acumulación en el 
medio, por una parte, y en su toxicidad inmediata, por otra. Por ello, los esfuerzos 
básicos de los químicos en este campo están dirigidos a su determinación (in situ o ex 
situ) y a evitar su acceso o acumulación en el entorno, bien inmediatamente después 
de su uso o bien en acuíferos y suelos, pasado un cierto tiempo. 
 
 
I.2. Herbicidas 
 
I.2.1 Clasificación 
 
Los Productos Fitosanitarios son sustancias o mezcla de sustancias, destinadas 
a controlar o destruir directamente malezas, insectos, hongos, ácaros, moluscos, 
bacterias, roedores y otras formas de vida animal o vegetal que puedan resultar 
perjudiciales tanto para la Salud Pública como para la Agricultura, donde estas 
especies son consideradas plagas durante la producción, el almacenamiento, el 
transporte, distribución y elaboración de productos agrícolas y/o sus derivados. 
 
También se consideran productos fitosanitarios a aquellos que cumplen una 
función defoliante y/o desecante, y a las sustancias reguladoras del crecimiento, o 
fitorreguladores. La utilización de productos fitosanitarios permite la sanidad vegetal y 
el aumento en los rendimientos de producción a niveles que no podrían alcanzarse 
dada la actual demanda de materias primas y alimentos tanto para consumo humano 
como animal. 
 
Los herbicidas son productos fitosanitarios utilizados para controlar especies 
vegetales, no deseadas por su impacto negativo en la producción y rendimientos. No 
existe una única clasificación de herbicidas, ya que los mismos pueden ser agrupados 
según su naturaleza química, su mecanismo de acción, el momento de aplicación, etc. 
Capítulo I 
5 
 
Cabe aclarar también que un mismo herbicida, puede ser englobado en diversas 
categorías de clasificación. No obstante, podemos dividirlos en: 
 
 Selectivos: aquellos que controlan un objetivo, preservando el cultivo de 
interés económico. 
 
 Totales: generalmente utilizados para limpieza de terrenos donde se controlan 
todas las especies existentes, sin discriminación. 
 
 Residuales: persisten en el suelo controlando el nacimiento de malezas 
provenientes de semillas de especies anuales, al impedir su germinación. 
Normalmente no son activos sobre especies perennes que rebrotan a partir de 
rizomas, bulbos o estolones. 
 
 Preemergentes: son herbicidas que se aplican antes del nacimiento del 
cultivo. 
 
 Postemergentes: son herbicidas que se aplican después del nacimiento del 
cultivo. 
 
 Sistémicos: se aplican sobre la planta, pero actúan a distancia, al ser 
traslocado hasta la raíz mediante el floema. 
 
 De contacto: se aplican sobre la planta actuando localmente en la superficie, 
sin necesidad de ser traslocado. 
 
 
I.2.2 Mecanismos de acción de los herbicidas 
 
Una característica en común que pueden tener los herbicidas es que actúan 
sobre procesos fisiológicos de los vegetales, siendo su toxicidad, en algunos casos, 
sobre otras especies muy baja. 
 
Existen cuatro tipos de herbicidas: 
 
1) Los que actúan sobre la fotosíntesis: Se subdividen en cuatro grupos siendo los tres 
primeros los que actúan sobre la fase luminosa de la fotosíntesis. Además no sólo se 
usan en agricultura, sino también para limpiar terrenos, vías de ferrocarril, zonas 
industriales, almacenes. Los más usados son los tipo a. 
 
a) Herbicidas que inhiben la transferencia de electrones inhibiendo la 
fotosíntesis. A este grupo de herbicidas corresponden: ureas, uracilos y triazinas. Este 
tipo de herbicidas son aplicados al suelo y absorbidos por las raíces, se transportan vía 
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xilema a la parte aérea, llegan a los cloroplastos de las hojas y allí inhiben la fase 
luminosa. Cualquier planta puede ser afectada por este tipo de herbicida. 
 
b) Herbicidas que desacoplan la cadena de transporte de electrones. Tienen la 
capacidad de capturar los electrones impidiendo la oxidación y formando radicales 
libres “superóxidos”, oxidantes muy potentes, que oxidan los lípidos insaturados de 
las membranas de los cloroplastos, perdiendo estructura y el cloroplasto deja de 
funcionar. A este grupo de herbicidas pertenecen los Bipiridilos, moléculas con una 
carga permanente positiva en un átomo de Nitrógeno. Estas moléculas se formulan 
como bromuros y cloruros, son muy solubles y muy fácilmente absorbibles por las 
raíces. En la práctica se deben añadir vía foliar y no edáfica, ya que al tener carga 
positiva se absorben irreversiblemente sobre los coloides del suelo, mucho más que 
cualquier catión metálico, quedándose allí indefinidamente. 
 
c) Herbicidas que impiden la formación de ATP. A este grupo pertenecen las 
acilanilidas, hidroxibenzonitrilos, dinitrofenoles, piridazinas y N-fenilcarbamatos. Se 
aplican de forma diferente. Los más importantes son los dinitrofenoles, moléculas con 
anillo aromático hidroxilado y con dos grupos nitro. Estas moléculas no sólo 
desacoplan la fosforilación oxidativa de la cadena de transporte fotosintético, sino que 
también lo hacen a nivel mitocondrial. Por tanto, pueden presentar una toxicidad 
importante para animales. De aquí que algunos se puedan usar como herbicidas y 
fungicidas. 
 
d) Herbicidas que alteran la biosíntesis de carotenoides. Actúan en algún 
punto de la síntesis de licopeno. El más importante es el aminotriazol. 
 
2) Los que alteran la biosíntesis de metabolitos distintos a los carbohidratos:  Se 
subdivide en tres grupos: 
 
a) Herbicidas que alteran la biosíntesis de aminoácidos aromáticos. La síntesis 
de aminoácidos aromáticos es imprescindible, ya que el triptófano y la fenilalanina son 
precursores de la lignina y de los compuestos aromáticos de la planta. Además, estos 
aminoácidos luego forman parte de proteínas. El herbicida capaz de inhibir la síntesis 
de aminoácidos aromáticos es el glifosato. El glifosato en animales puede ser 
degradado; en el suelo puede ser inactivado, por lo que medioambientalmente tiene 
muy buen comportamiento. 
 
b) Herbicidas que alteran la biosíntesis de la glutamina. 
 
c) Herbicidas que inhiben la síntesis de lípidos: a este grupo pertenecen los 
tiocarbamatos que inhiben la conversión de ácidos grasos de cadena corta en ácidos 
grasos de cadena larga. Como consecuencia, frenan el crecimiento del vegetal. Estas 
moléculas se pueden usar en tratamientos al suelo para semillas que estén germinando; 
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los tiocarbamatos se degradan fácilmente por enzimas y apenas se absorben en el 
suelo. 
 
3) Herbicidas que alteran el crecimiento vegetal: Alteran la elongación y la división 
celular. Cuando se incorporan a una planta dan lugar a un crecimiento anormal del 
vegetal, y como consecuencia originan deformaciones, falta de funcionalidad y la 
muerte de la planta. Se clasifican en: 
 
a) Herbicidas que alteran la elongación celular. En las células meristemáticas 
sucede la elongación celular, por acción de las auxinas. Éstas a alta concentración 
tienen efectos herbicidas, originan elongación celular desmesurada con 
malformaciones en los ápices y la muerte del vegetal. A este grupo de herbicidas 
pertenecen los ácidos ariloxialcanoicos, de dos tipos, el ácido fenoxiacético y el ácido 
fenoxibutíricos. No se usan demasiado ya que en su síntesis se liberan dioxinas. Los 
herbicidas de la familia de los “ácidos benzoicos” son en realidad derivados 
halogenados del ácido benzoico. Su actividad es similar a la de los ácidos 
fenoxiacéticos y fenoxibutíricos. Son herbicidas foliares de contacto que actúan en el 
punto en que caen, no se traslocan. Esto permite que se puedan controlar muchas 
malezas dicotiledóneas. Esto se debe a que en muchas dicotiledóneas el ápice de 
crecimiento está al descubierto, no protegido por algunas hojas en cambio en 
monocotiledóneas el ápice de crecimiento está rodeado de hojas y al aplicar estos 
productos sobre cultivos el herbicida moja el ápice de la dicotiledóneas, siendo las 
monocotiledóneas resistentes al tratamiento, dándole selectividad morfológica. Esto 
sólo ocurre en los herbicidas de contacto ya que un herbicida que presente traslocación 
vía xilema o floema no puede tener este tipo de selectividad. 
 
b) Herbicidas que inhiben la síntesis de giberelinas. Las giberelinas son 
fitohormonas responsables del crecimiento de la planta, ya que dan lugar a que los 
entrenudos tengan una determinada longitud. Si se inhibe la síntesis de giberelinas, la 
distancia entre nudos se acorta dando lugar al achaparramiento de la planta y pérdida 
de funcionalidad, además los pecíolos se acortan, y aumenta el aparato radicular. Todo 
esto provoca que la planta pierda funcionalidad y muera. El clormequat (es una sal de 
amonio cuaternario) inhibe la síntesis de giberelinas. 
 
c) Herbicidas capaces de inhibir la división celular. Hay muchos tipos, pero 
los más importantes son los N-fenil carbamatos y la hidrazida maleíca. Los N-
fenilcarbamatos, son moléculas cuya estructura básica deriva del ácido carbámico. Son 
usados en el suelo y tienen poca movilidad, alteran la división celular ya que impiden 
que se produzca la organización correcta de las proteínas que forman parte de los 
microtúbulos del huso acromático; esto origina células con núcleos gigantes sin 
funcionalidad. Estos herbicidas afectan a células meristemáticas, impidiéndoles el 
engrosamiento, no hay diferenciación celular, la planta deja de crecer y muere. La 
hidrazida maléica es un isómero del uracilo, se incorpora al ARN de la célula vegetal 
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en lugar del uracilo; como consecuencia ese ARN carece de funcionalidad y la célula 
deja de crecer al dejarse de sintetizar proteínas. La planta muere. Se usa como 
herbicida y como fitoregulador, ya que a determinada concentración hace que el 
crecimiento se ralentice pero sin que la planta muera. De ahí su uso en césped de 
campos de golf. La hidrazina maleica evita además la formación de tallos secundarios 
y la germinación de yemas en bulbos. 
 
4) Herbicidas con otros mecanismos de acción: 
 
a) Herbicidas que provocan la disrupción de la membrana celular: Son los 
llamados “aceites minerales herbicidas”. Son mezclas complejas de hidrocarburos de 
cadena larga que provienen de la destilación fraccionada del petróleo más la fracción 
seca de la hulla. Se originan restos de cadena larga de aspecto aceitoso. Son sustancias 
con lípidos muy solubles. Al aplicarlos sobre la planta originan que se disuelva la 
cutina ya que provocan su deshidratación y al penetrar en las células disuelven los 
lípidos de las membranas celulares, como consecuencia la planta muere. Se usan como 
herbicidas totales; también se usan como herbicidas selectivos en algunos cultivos 
cuando los cultivos resisten a estos aceites y sólo se van a eliminar las malas hierbas. 
Fueron las primeras sustancias usadas como herbicidas. 
 
b) Herbicidas que actúan sobre pigmentos. 
 
c) Herbicidas con actividad hormonal. 
 
 
I.2.3 Herbicidas imidazolinónicos 
 
Las imidazolinonas son una clase de herbicidas ampliamente utilizados en el 
cultivo de legumbres y cereales. Actúan inhibiendo la acción de la ácido acetohidroxi 
sintetasa, el primer enzima común en la biosíntesis de los aminoácidos de cadena 
ramificada: valina, leucina e isoleucina. Estudios cristalográficos recientes demuestran 
que las imidazolinonas se unen en el segundo carbono del cofactor PCC. Este 
mecanismo de acción es compartido por otras cuatro clases de herbicidas. 
 
Las imidazolinonas componen una familia de seis compuestos de amplio espectro 
y son activas tanto en pre- como en post-emergencia [1]. Estos compuestos son: 
 
 Imazametabenz 
 Imazapir 
 Imazapic 
 Imazetapir 
 Imazamox 
 Imazaquin 
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Estos herbicidas son productos de gran éxito debido a la capacidad de poder 
mezclar y combinar diferentes imidazolinonas para sacar provecho de sus diferencias 
de espectro. Además, la capacidad para el control de malezas tanto pre como post 
emergentes ha resultado inestimable en el diseño de productos a utilizar en cultivos 
resistentes a imidazolinonas en todo el mundo [2]. 
 
La evolución de las imidazolinonas en el medioambiente depende del pH del 
suelo: ambientes húmedos y alcalinos permiten una degradación biológica 
significativa, sin embargo, ambientes secos y ácidos disminuyen su movilidad y por 
tanto la degradación biológica [3]. 
 
 
 
I.2.3.1. Imazametabenz ácido 
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CH3
CH
CH3
CH3
CH3
C
O OH
 
Figura I.1: Isómeros orto (izquierda) y meta (derecha) del IMBA. 
 
 
El imazametabenz ácido es una mezcla de isómeros para- y meta- formulados 
como ácido 2-[4,5-dihidro-4-metil-4-(1-metiletil)-5-oxo-1H-imidazol-2-il]-4(o 5)-
metilbenzoico, la cual se obtiene a partir de la mezcla de reacción [1]: 
 
ácido 6-[(RS)-4-isopropil-4-metil-5-oxo-2-imidazolin-2-il]-m-tolúico y ácido 2-[(RS)-
4-isopropil-4-metil-5-oxo-2-imidazolin-2-il]-p-tolúico 
 
Es un herbicida perteneciente al grupo de las imidazolinonas, selectivo y 
sistémico, se absorbe a través de raíces y hojas. 
 
Su fórmula molecular es C15H18N2O3 y se identifica mediante el No CAS 
100728-84-5. Tiene un peso molecular es 274.32 g mol
-1
 [4]. 
 
El imazametabenz ácido puede obtenerse en el laboratorio por hidrólisis 
alcalina del imazametabenz metilo [5]. 
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I.2.3.2. Imazametabenz metilo 
 
O N
H
N
CH3
CH
CH3
CH3
CH3
C
O O CH3                                      
O N
H
N
CH3
CH
CH3
CH3
CH3
C
O O CH3
 
Figura I.2: Isómeros orto (izquierda) y meta (derecha) del IMBM. 
 
El imazametabenz metilo es una mezcla de isómeros para- y meta- formulados 
como metil 2-[4,5-dihidro-4-metil-4-(1-metiletil)-5-oxo-1H-imidazol-2-il]-4(o 5)-
metilbenzoato, la cual se obtiene a partir de la mezcla de reacción [1]: 
 
metil 6-[(RS)-4-isopropil-4-metil-5-oxo-2-imidazolin-2-il]-m-toluato y metil 2-[(RS)-
4-isoproipil-4-metil-5-oxo-2-imidazolin-2-il]-p-toluato 
 
Es un herbicida perteneciente al grupo de las imidazolinonas, selectivo y 
sistémico, se absorbe a través de raíces y hojas [4]. 
 
Su fórmula molecular es C16H20N2O3 y se identifica mediante el No CAS 
81405-85-8. Tiene un peso molecular es 288.3 g mol
-1
. 
 
Su estado físico varía de un polvo fino color hueso a un polvo grumoso con 
ligero olor a rancio. Su punto de fusión está entre los 113 y los 145ºC debido a la 
relación de los isómeros. Su densidad específica es de 0.3 g/mL a 20ºC. Su solubilidad 
en agua es de 1110 mg L
-1
 a 25ºC (promedio de los isómeros). Su presión de vapor es 
de 1.13x10
-8
 mm Hg a 25ºC. 
 
En el aire está presente como vapor y como partículas. El vapor es degradado 
en la atmósfera mediante reacciones fotoquímicas con radicales hidroxilo (vida media 
de 24 horas), mientras que las partículas se eliminan por precipitación húmeda y 
deposición seca. En el suelo presenta una movilidad baja. La degradación microbiana 
es el principal proceso de eliminación de este compuesto en los sistemas terrestres. Su 
vida media en el suelo varía de los 30 a los 60 días debido a la degradación fotolítica. 
En el agua muestra una afinidad baja a moderada por los sólidos suspendidos y 
sedimentos. La volatilización desde la superficie del agua no es un destino ambiental 
importante para este herbicida. Su potencial de bioconcentración en los organismos 
acuáticos es bajo [6]. 
 
Para la actividad como herbicida es necesaria la hidrólisis del imazametabenz 
metilo y la consiguiente formación de la forma ácida, imazametabenz ácido [7]. 
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El imazametabenz metilo inhibe la acción del enzima ácido acetohidroxi 
sintetasa, primer enzima implicado en la biosíntesis de aminoácidos de cadena larga. 
El herbicida en su forma de éster es un débil inhibidor del enzima, en contraste con la 
potente inhibición provocada por la forma ácida libre, lo cual sugiere que la acción 
como herbicida depende de un proceso de desesterificación. Sin embargo la forma 
ácida no presenta selectividad aportando esta característica la forma metilada [5]. 
 
El imazametabenz metilo es un ácido débil que presenta un pKa = 2.9-3.5 [3, 
8]. Este pKa está relacionado con la protonación-desprotonación del nitrógeno 
imidazol. El equilibrio ácido-base para el imazametabenz metilo muestra que por 
debajo de pH 3.5 el compuesto se encuentra en forma iónica IMBMH
+
. Sin embargo, a 
los valores de pH más comunes en el medioambiente (5.0-7.5) se encuentra en forma 
molecular [3]. 
 
 
I.2.3.3. Otros herbicidas imidazolinónicos 
 
 Los herbicidas imidazolinónicos tienen en general estructuras similares a las 
anteriores, donde el resto ácido benzoico se sustituye por un ácido nicotínico, excepto 
el imazaquin que lo sustituye por un ácido quinolínico: 
        
O N
H
N
N
CH3
CH
CH3
CH3
R
C
O OH                              
O N
H
N
N
CH3
CH
CH3
CH3 C
O OH  
Figura I.3: Estructura general de los herbicidas imidazolinónicos (izquierda, R se da 
en la tabla I.1.) y del Imazaquin (derecha). 
 
 En la bibliografía se encuentran algunos valores de las constantes de 
disociación de estos compuestos, las cuales se muestran en la tabla I.1. 
 
 
COMPUESTO R pK1 pK2 pK3 
Imazapir H 1.9  [9-12] 3.6  [9-12] 10.8  [12] 
Imazapic -CH3 2.1   [9] 3.9    [9]  
Imazetapir -CH2CH3 2.1   [9, 10] 3.9   [9, 10]  
Imazamox -CH2OCH3 2.09  [12] 5.04  [12]  
Imazaquin  1.8  [9] 3.7  [9]  
Tabla I.1: Valores de pK de distintos herbicidas imidazolinónicos. 
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I.2.3.3.1. Imazapir 
 
El imazapir es formulado como ácido 2-[(RS)-4-isopropil-4-metil-5-oxo-2-
imidazolin-2-il] nicotínico [1]. 
 
Es un herbicida de pre y post emergencia, perteneciente al grupo de las 
imidazolinonas. Inhibe la división celular en las regiones meristémicas en las que, 
impidiendo el crecimiento, induce la muerte de la planta. 
 
Su fórmula molecular es C13H15N3O3 y se identifica mediante el No CAS 
81334-34-1. Tiene un peso molecular es 261.3 g mol
-1
. 
 
Es un líquido acuoso claro, ligeramente viscoso, que va de color amarillo 
pálido a verde oscuro. Tiene un ligero olor a amoniaco o a ácido acético. Su punto de 
fusión es de 171ºC. Su solubilidad en agua es de 1.13x10
4
mg/L a 25ºC. Su solubilidad 
(expresada en g/100ml) en diferentes disolventes orgánicos a 25ºC es la siguiente: 
3.39 en acetona, 4731 en dimetil sulfóxido, 0.00095 en hexano, 10.5 en metanol, 8.72 
en cloruro de metileno y 0.18 en tolueno. 
 
En el aire está presente únicamente en la fase de partículas, las cuales son 
eliminadas de la atmósfera por precipitación húmeda y seca. En el suelo muestra una 
movilidad muy alta. En el agua no se espera que se adsorba a los sólidos suspendidos 
y sedimentos. La volatilización en suelo y agua no es un destino ambiental importante 
para este plaguicida. Su potencial de bioconcentración en los organismos acuáticos es 
bajo. 
 
 
 
I.2.3.3.2. Imazapic 
 
El imazapic es formulado como ácido 2-[(RS)-4-isopropil-4-metil-5-oxo-2-
imidazolin-2-il] metilnicotínico [1]. 
 
Es un herbicida selectivo de pre y post emergencia temprana, perteneciente al 
grupo de las imidazolinonas. 
 
Su fórmula molecular es C14H17N3O3 y se identifica mediante el No CAS 
104098-48-8. Tiene un peso molecular es 275 g mol
-1
. 
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I.2.3.3.3. Imazetapir 
 
El imazetapir es formulado como ácido (RS)-5-etil-2-(4-isopropil-4-metil-5-
oxo-2-imidazolin-2-il] nicotínico [1]. 
 
Es un herbicida selectivo de pre y post emergencia perteneciente al grupo de 
las imidazolinonas. Interfiere en la síntesis de proteínas. 
 
Su fórmula molecular es C15H19N3O3 y se identifica mediante el No CAS 
81335-77-5. Tiene un peso molecular es 289.37 g mol
-1
. 
 
Está formado por cristales incoloros. Su punto de fusión se encuentra entre los 
172 y 175ºC. Su solubilidad en agua es de 1.4g/L a 25ºC. 
 
Muestra una afinidad ligera-moderada por los suelos, sin embargo no se 
lixivia en este medio. La volatilización y la biodegradación no son destinos 
ambientales importantes para este plaguicida en los sistemas terrestres. Puede ser 
adsorbido fácilmente por las raíces y el follaje de las plantas. 
 
 
I.2.3.3.4. Imazamox 
 
El imazamox es formulado como ácido (RS)-2-(4-isopropil-4-metil-5-oxo-2-
imidazolin-2-il)-5-metoximetilnicotínico [1] 
 
Es un herbicida perteneciente al grupo de las imidazolinonas. 
 
Su fórmula molecular es C15H19N3O4 y se identifica mediante el No CAS 
114311-32-9. Tiene un peso molecular es 305.3 g mol
-1
. 
 
Es un polvo sólido grisáceo, inodoro. Su densidad específica es de 1.39 g/mL 
a 20ºC. Su solubilidad en agua es de 4.413 mg/L a 20ºC. Su solubilidad en acetona es 
de 29.3 g/L. 
 
En el aire está presente únicamente como partículas, las cuales son eliminadas 
de la atmósfera por precipitación húmeda y seca. En el suelo es degradado 
principalmente por acción microbiana y muestra una lixiviación muy limitada. En el 
agua puede adsorberse a los sólidos suspendidos y sedimentos. La hidrólisis y 
volatilización no son un destino ambiental importante para este compuesto. Su 
potencial de bioconcentración en los organismos acuáticos es bajo. 
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I.2.3.3.5. Imazaquin 
 
El imazaquin es formulado como ácido 2-[(RS)-4-isopropil-4-metil-5-oxo-2-
imidazolin-2-il] quinolino-3-carboxílico. [1]. 
 
Es un herbicida de pre y post emergencia, perteneciente al grupo de las 
imidazolinonas. 
 
Su fórmula molecular es C17H17N3O3 y se identifica mediante el No CAS 
81335-37-7. Tiene un peso molecular es 311 g mol
-1
. 
 
 
I.2.4. Herbicidas triazínicos 
 
La actividad más importante de las triazinas es la destrucción de plantas en los 
primeros estados de desarrollo, de diez a quince días después de la germinación. 
Destruyen una amplia gama de hierbas tanto anuales como perennes. También se 
utilizan para el control selectivo de algas y malas hierbas submarinas en estanques, 
acuarios, fuentes y torres de recirculación de agua. 
 
Las triazinas no muestran ninguna actividad hormonal. Utilizando triazinas 
marcadas se ha comprobado que estos herbicidas penetran la cutícula de las hojas y se 
mueven hacia la punta de las mismas, también son absorbidos por las raíces. Las 
triazinas interfieren el proceso de asimilación de CO2 y la formación de almidón. 
 
La extendida utilización de los herbicidas triazínicos en agricultura 
(especialmente de atrazina, simazina, cianazina y prometrina) posibilita su ingreso en 
el medio hídrico. Si bien su efecto toxicológico sobre el ser humano no es tan grave 
como el de otros pesticidas clorados y/o fosforados, sí lo puede ser su persistencia en 
el ambiente, motivada tanto por su baja solubilidad en agua como por alta retención 
por adsorción entre materiales carbonosos (carbón activo [13]), arcillas y por tanto, en 
el suelo y sedimentos de los cauces hídricos. 
 
La fitotoxicidad de los herbicidas aplicados al suelo varía con el tipo de suelo. 
La solubilidad es otro de los factores que regulan el comportamiento de las triazinas 
en el suelo. 
 
La persistencia en el tiempo, o la vida media de las atrazinas es más alta a 
medida que se ubican a mayores profundidades en el suelo [14,15], siendo la 
mineralización de estos compuestos más alta en los horizontes superiores del suelo 
que en otros inferiores. 
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La descomposición final de las triazinas en el suelo se debe a la hidrólisis 
catalizada por microorganismos y a la asimilación y descomposición por las plantas 
tolerantes, tales como el maíz. La hidrólisis está favorecida por la temperatura y 
humedad elevadas y por la materia orgánica. 
 
La estructura general de los herbicidas triazínicos es: 
 
N
N
N
R1
R3R2  
 
En función de los sustituyentes los herbicidas triazínicos se clasifican en: 
 
a) Derivados con dos átomos de cloro y otro sustituyente 
b) Derivados con un átomo de cloro y otros dos sustituyentes 
c) Derivados sin cloro en su molécula 
 
Los derivados con dos átomos de cloro son muy inestables, y aunque algunos 
tienen una marcada acción herbicida, su efecto residual es nulo, y tienen poco efecto 
práctico. 
 
La estructura química de los derivados de la triazina, se establece según sus 
diversos tipos: 
 
 
N
N
N
Cl
XZ
     
N
N
N
O
XZ
CH3
 
 
I. Clorotriazinas     II. Metoxitriazinas 
 
 
N
N
N
S
XZ
CH3
     
N
N
N
N3
XZ
 
 
III. Metiltiotriazinas     IV. Azidotriazinas 
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En consecuencia, se puede establecer su clasificaión química basada en las 
estructuras anteriores, según la tabla que se expone a continuación. 
 
Grupo I: Clorotriazinas (con un átomo de cloro) 
Sustituyente X Sustituyente Z Nombre 
N-(C2H5)2 N-(C2H5)2 Clorazina 
NH-C2H5 NH-C2H5 Simazina 
NH-C2H5 NH-C3H7 (iso) Atrazina 
NH-C3H7 (iso) NH-C3H7 (iso) Propazina 
 
Grupo II: Metoxitriazinas (derivados no clorados) 
Sustituyente X Sustituyente Z Nombre 
N-(C2H5)2 N-(C2H5)2 Simetón 
N-(C2H5)2 NH-C3H7 (iso) Atratón 
NH-C3H7 (iso) NH-C3H7 (iso) Prometón 
 
Grupo III: Metiltiotriazinas (derivados no clorados) 
Sustituyente X Sustituyente Z Nombre 
NH-CH3 NH-C3H7 (iso) Desmetrina 
NH-C2H5 NH-C2H5 Simetrina 
NH-C2H5 NH-C3H7 (iso) Ametrina 
NH-C3H7 (iso) NH-C3H7 (iso) Prometina 
 
Grupo IV: Azidotriazinas (derivados no clorados) 
Sustituyente X Sustituyente Z Nombre 
S-CH3 NH-C3H7 (iso) Aziprotina 
Los herbicidas triazínicos se obtienen a partir del tricloruro de cianurilo, cuyos 
tres átomos de cloro son fácilmente sustituibles. 
 
Los herbicidas triazínicos más solubles pertenencen al grupo de las 
metoxitriazinas. En condiciones normales de almacenamiento son estables. Sin 
embargo, por lo general, se hidrolizan en medio alcalino o ácido, especialmente 
cuando se eleva la temperatura. A continuación se dan características de algunos de 
los herbicidas estudiados.  
 
 
I.2.4.1. Simetrina 
 
Denominación científica: 2,4 dietilamino, 6-metiltio,1,3,5-triazina 
Fórmula molecular: C8H15N5S 
Estado puro: Sólido cristalino incoloro 
Peso molecular: 213.3 
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No CAS: 1014-70-6 
Punto de fusión: 82-83 ºC 
Solubilidad: Agua: 450 mg/l (25ºC) 
Uso: Cultivos de plátanos y remolacha 
Comportamiento en suelo: El tiempo de vida media de este herbicida en el suelo es de 
9 a 27 días 
 
 
I.2.4.2. Terbutrina 
 
Denominación científica: 2-etilamino, 4-terbutilamino,6-metiltio,1,3,5-triazina 
Fórmula molecular: C10H19N5S 
Estado puro: Sólido blanco cristalino 
Peso molecular: 241.4 
No CAS: 886-50-0 
Punto de fusión: 104-105 ºC 
pKa: 4.3 
Solubilidad: Agua 22 mg/l; Acetona y Metanol: 220 g/l; Tolueno: 45 g/l (20ºC) 
Presentación: Polvos humectables al 50% 
Uso: Su uso está indicado en plantaciones de hierbas aromáticas coma lavanda, o en 
cultivos de legumbres , patatas, cereales y cítricos. 
Toxicidad: Es baja tanto para animales de sangre caliente como para humanos. 
Comportamiento en suelo: Su actividad permanece entre 3 y 10 semanas dependiendo 
de la aplicación realizada, el tipo de suelo y el clima. 
 
 
 
 
I.2.4.3. Simazina 
 
Denominación científica: 6-cloro-N
2
,N
4
-dietil-1,3,5-triazina-2,4-diamina 
Fórmula molecular: C7H12ClN5 
Estado puro: Sólido blanco cristalino 
Peso molecular: 201.657 
No CAS: 122-34-9 
Punto de fusión: 225-227ºC 
pKa: 1.7 
Solubilidad: Agua 6.2mg/L (20ºC); Etanol 570 mg/L; Acetona 1500 mg/L; Tolueno 
130 mg/L (25ºC) 
Presentación: Polvos humectables con una riqueza entre el 50 y el 80%. También en 
forma de gránulos al 10 y 5%. 
Uso: El uso principal es el cultivo de olivo 
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Toxicidad: durante su manipulación y uso hay que tener la precaución de no inhalarla. 
Para descontaminar los utensilios que han estado en contacto con este herbicida basta 
lavarlos con agua. 
Comportamiento en suelo: es posible encontrar restos de simazina muchos meses 
después de su uso. La degradación es principalmente microbiana y dura entre 80 y 100 
días 
 
 
I.2.4.4. Prometón 
 
Denominación científica: N
2
,N
4
-diisopropil-6-metoxi-1,3,5-triazina-2,4-diamina 
Fórmula molecular: C10H19N5O 
Estado puro: Polvo blanco 
Peso molecular: 499 
No CAS: 1610-18-0 
Punto de fusión: 91.5ºC 
pKa: 9.73 
Solubilidad: Agua 720mg/L (20ºC) 
 
 
I.2.5 Herbicidas quinolínicos 
 
Los herbicidas auxínicos fueron de los primeros herbicidas orgánicos 
selectivos desarrollados. El control selectivo de malezas de hoja ancha en cultivos de 
cereales por los herbicidas auxínicos ha hecho de éstos una de las familias de 
herbicidas actualmente en uso más ampliamente distribuidas e importantes. El 
mecanismo de acción aún no es del todo claro, sobre todo porque no se sabe con 
certeza con que componentes interacciona la auxina. Estos herbicidas interfieren en la 
síntesis de ácidos nucleicos, controlando la síntesis proteica en diferentes etapas, 
afectando la regulación de ADN durante la formación de ARN, efecto que puede ser 
alcanzado por la depresión de un gen o activación de ARN polimerasa, o simplemente 
afectar el mensaje del ARN a las proteínas. En general, se pierde el control del 
crecimiento por atrofia o malformación de los haces vasculares. [16,17] 
 
La Tabla I.2 contiene las cuatro clases principales de herbicidas auxínicos, sus 
nombres comerciales y los cultivos en los que son utilizados; en la Tabla I.4 se 
muestran sus estructuras químicas. Dependiendo de la clase a la que pertenezcan, estos 
herbicidas pueden presentar actividad foliar o edáfica (en el suelo) (Tabla I.3).  
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Clase de 
Herbicida 
Ingrediente Activo* 
*ver tabla 1.4  
Nombre Comercial 
Principales 
cultivos en los 
que se usa  
Ácidos Fenoxi-
Carboxílicos 
2,4-D Varios 
Maíz, trigo, 
cebada, pastos, 
etc. 
2,4-DB Butyrac 
Soja, cacahuete, 
leguminosas 
forrajeras 
Dichlorprop (2,4-DP) Varios 
Control de 
arbustos 
MCPA Varios 
Trigo, cebada, 
maíz, pastos, 
sorgo, linaza 
MCPB Varios Chicharo 
Mecoprop MCPP Varios Cereales, pastos 
Ácidos Benzoicos Dicamba 
Banvel, Clarity,  
Banvel SGF 
Maíz, trigo, 
cebada, terrenos 
barbechados, 
sorgo, pastizales 
Ácidos Piridino-
Carboxílicos 
Clopyralid 
Stinger, 
Curtail,Reclaim, 
Curtail M 
Trigo, cebada, 
canola, pastizales, 
maíz, avena, 
remolacha 
azucarera 
Fluroxipir Starane Trigo, cebada 
Picloram Tordon 
Trigo, cebada, 
pastizales 
Triclopir 
Garlon, Crossbow, 
Grandstand 
Pastizales, césped, 
arroz 
Ácidos 
Quinolino-
Carboxílicos 
Quinclorac Facet Arroz 
 
Tabla I.2. Herbicidas auxínicos pertenecientes a diferentes grupos químicos y los 
cultivos en que son usados. 
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Clase de Herbicida Actividad Foliar Actividad Edáfica 
Ácidos Fenoxi-Alcanoicos 
2,4-D 
2,4-DB 
MCPA 
Alguna 
Ácidos Benzoicos Dicamba Alguna 
Ácidos Piridino-Carboxílicos 
Clopyralid 
Picloram 
Triclopyr 
Escasa 
Ácidos Quinolino-Carboxílicos Quinclorac Alguna 
 
Tabla I.3. Actividad foliar y edáfica de los herbicidas auxínicos. 
 
 
 
Ácidos Fenoxi-Alcanóicos 
 
Cl O CH2
Cl
COOH
                    2,4-D 
 
Cl O CH
Cl
COOH
CH3
              2,4-DP 
 
Cl
Cl
O CH2 CH2 CH2 COOH
 
             2,4-DB 
 
Cl
Cl
Cl
O CH2 COOH
                2,4,5-T 
 
 
Ácidos Piridino-Carboxílicos 
 
Cl O CH2 COOH
F
NH2 Cl         
Fluroxypir 
 
 
N
Cl O CH2 COOH
Cl
Cl            
Triclopir 
 
 
N
Cl
COOH
Cl                           
Clopiralida 
                         
 
Tabla I.4: Estructuras de las cuatro clases principales de herbicidas auxínicos. 
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Ácidos Fenoxi-Alcanóicos 
 
Cl O CH2 COOH
CH3                MCPA 
 
 
Cl O (CH2)3 COOH
CH3             MCPB 
 
 
Cl O CH COOH
CH3
CH3
          Mecoprop 
 
Ácidos Piridino-Carboxílicos 
 
N
Cl
COOH
Cl
Cl
NH2
                        
Picloram 
 
 
 
Ácidos Quinolino-Carboxílicos 
 
N
COOH
CH3
Cl
                      
Quinmerac 
 
N
COOH
Cl
Cl                        
Quinclorac 
Ácidos Benzoicos 
 
Cl OCH3
COOH
Cl                                Dicamba 
 
Tabla I.4 (cont.): Estructuras de las cuatro clases principales de herbicidas auxínicos. 
 
 
Algunas características comunes entre los herbicidas auxínicos son las 
siguientes:  
 
1. Se aplican como tratamientos de POST-emergencia para el control de malezas 
de hoja ancha en cultivos de gramíneas. 
2. Su actividad edáfica residual es variable entre los diferentes herbicidas. 
3. Algunos son volátiles y susceptibles al acarreo por el aire. 
4. Se trasportan de las hojas o raíces a los puntos de crecimiento. 
5. La selectividad en gramíneas tolerantes es debida a un transporte restringido 
del herbicida a través de la planta, un metabolismo más eficiente y la ausencia 
de cambium vascular en el tejido del floema de este grupo de plantas. En 
especies de hoja ancha tolerantes la selectividad se debe al metabolismo del 
herbicida. 
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I.2.5.1. Ácido 8-Quinolinocarboxílico 
 
El Ácido 8-Quinolinocarboxílico (A8QC) es un sólido blanco de peso 
molecular 173.17. Es muy soluble en agua. También es soluble en etanol y otros 
disolventes orgánicos. Tiene un punto de fusión de 187 ºC. Presenta dos valores pKa 
uno a 2.36 y otro a 6.76. El primero corresponde a la desprotonación del grupo 
carboxílico. El valor de 6.76 corresponde a la disociación del NH
+
 del grupo 
quinolino. [18]. Su fórmula química es C10H7NO2 y se identifica por el No CAS 86-
59-9. 
 
 
I.2.5.2. Quinclorac 
 
El Quinclorac (QC) es un fitotóxico que actúa estimulando la actividad del 
enzima ACC sintetasa. Esta estimulación incrementa la producción de etileno en la 
planta lo cual provoca respuestas como un envejecimiento y una maduración 
prematura, por la acumulación de CN
-
 obtenido como coproducto en la biosíntesis del 
etileno. El principal sitio de acción entre el Quinclorac y el enzima se localiza en los 
brotes de las plantas [23]. 
 
El nombre genérico del Quinclorac es Ácido 3,7-dicloro-8-
quinolinocarboxílico. Su fórmula química es C10H5Cl2NO2 y se identifica por el No 
CAS 84087-01-4. 
 
Es un sólido blanco de peso molecular 242.1. Su solubilidad en agua es 0.065 
mg·Kg
-1
 a pH 7 y 20 ºC. Es soluble en acetona y etanol y prácticamente insoluble en 
otros disolventes orgánicos. Es estable al calor, a la luz y cuando se encuentra en el 
rango de pH 3-9. Tiene un pKa de 4.34. [19, 20] que corresponde a la protonación del 
nitrógeno quinolínico. El pKa de disociación del grupo carboxilo debe ser muy ácido. 
 
 
I.2.5.3. Quinmerac 
 
El Quinmerac (QM) tiene actividad pre y post-emergente contra varias 
malezas importantes de hoja ancha, como Galium aparine, Veronica hederaefolia L. y 
Lamium purpureum L. A las dosis de uso en trigo, cebada, colza y remolacha 
azucarera, se fija moderadamente a los coloides del suelo, donde persiste hasta seis 
meses. Se absorbe en la planta a través de la parte aérea y las raíces, produciendo los 
síntomas clásicos de tipo auxina. [19,20] 
 
El nombre genérico del Quinmerac es Ácido 7-cloro-3-metil-8-
quinolinocarboxílico. Su fórmula química es C11H8ClNO2 y se identifica por el No 
CAS 90717-03-6. 
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Es un sólido blanco de peso molecular 221.6. Su solubilidad en agua es 223 
mg·L
-1
 a 20 ºC. Además es soluble en acetona, diclorometano, etanol, n-hexano, 
tolueno y etilacetato. Es estable al calor, a la luz y cuando se encuentra en el rango de 
pH 3-9. Su pKa es 4.32. [21,22] que, como en el caso anterior, corresponde a la 
protonación del nitrógeno quinolínico. 
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I.2.6 Eliminación adsortiva de herbicidas y electrosorción 
 
 Se han llevado a cabo distintas investigaciones a cerca de la adsorción de 
herbicidas sobre electrodos de carbón para determinar la viabilidad del proceso a la 
hora de eliminar contaminantes de distintas muestras. 
 
 Los electrodos de carbón se han utilizado de distintas formas, como carbón 
activo o paños de carbón. Este material es el más utilizado debido a que presenta un 
área específica grande y una estructura porosa [24]. 
 
 Las dos metodologías empleadas para tal fin son la adsorción y la 
electrodeposión. 
 
 La adsorción de los herbicidas sobre los electrodos de carbón depende por 
un lado del medio en el que se encuentren y por otro de la estructura que tenga el 
herbicida. 
 
 Con respecto al primer punto hay que decir que se ha estudiado la adsorción 
en medios acuosos, orgánicos y mezclas orgánico/acuoso encontrándose que en 
medios orgánicos la adsorción es mucho menor que en medios acuosos. Esto es 
atribuido al importante papel de los efectos hidrofóbicos implicados en los procesos de 
adsorción en medio acuoso los cuales son atenuados por la presencia de medios no 
acuosos [24]. 
 
 La estructura del herbicida también juega un papel determinante en el 
mecanismo de adsorción. Las fuerzas de dispersión entre los electrones π de la 
estructura del herbicida y los electrones π de la superficie del carbón son las 
principales fuerzas de unión. Un anillo aromático en la estructura del herbicida 
aumenta las posibilidades de tales interacciones, debido a la deslocalización de los 
electrones π en el anillo [25]. 
 
 Para estos estudios se han utilizado técnicas como las medidas de 
impedancia, capacidad diferencial y voltametría entre otras. 
 
En los procesos de electrosorción se aplica un potencial eléctrico el cual 
implica la adsorción de los contaminantes sobre el carbón. Este es un proceso 
complicado en el que interviene la carga/descarga de la superficie, el reemplazo de las 
moléculas del disolvente por moléculas del herbicida en la superficie del electrodo, y 
el potencial o la carga superficial dependen de la orientación del disolvente y/o de las 
moléculas del herbicida. Cambios en la densidad de carga superficial del electrodo y/o 
el potencial tienen una alta influencia en estos procesos por lo que gobiernan la 
velocidad del proceso y la extensión de la adsorción de las moléculas orgánicas 
cuando están polarizadas [26]. 
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I.3. Antecedentes bibliográficos 
 
I.3.1 Herbicidas imidazolinónicos 
 
 Se han llevado a cabo estudios polarográficos con tres herbicidas 
imidazolinónicos: imazapir, imazetapir e imazaquin en el rango de pH: 2.7-13. Se ha 
observado que la intensidad y el potencial de los picos obtenidos dependen del pH, 
desplazándose, en general, a valores más negativos de potencial al aumentar el pH. 
Los picos que se obtienen a potenciales menos negativos son más estrechos e intensos 
que los que se obtienen a potenciales más negativos. Los resultados obtenidos hacen 
pensar que los picos obtenidos corresponden a la reducción de las dos regiones 
electroactivas de las moléculas, el anillo piridínico (o quinolínico), en el cual se reduce 
el grupo carboxílico, y el anillo imidazolínico [27]. 
 
 Conocer el estado de protonación de los herbicidas es muy importante para 
determinar los procesos de adsorción y degradación abiótica en suelos [28,3] y saber 
las especies presentes en disolución, en función del pH, para establecer los 
mecanismos de reacción electródica en los procesos de reducción. Para el IMBM se 
conocen dos valores de pKa, 2.9-3 [21,29] y 3.5 [3], sin embargo, existe una gran 
controversia acerca de a qué átomo corresponde este último valor de pKa. Así, algunos 
autores [3] atribuyen este pKa a la protonación del nitrógeno del grupo imidazol NH. 
Acinelli et al. [29] afirman que “El Imazametabenz-metilo es un ácido débil, con un 
pKa de 2.9, encontrándose por tanto en forma anionica a los valores de pH normales 
del suelo (8-8.4)” por lo que también atribuyen este pKa a la disociación del nitrógeno 
del grupo imidazol. Pusino et al. [28] y Tomlin [21], sin embargo, atribuyen este pKa a 
otro nitrógeno imidazolinónicos presente en la molécula, (=N-). Hay que añadir que 
Brigante et al. obtuvieron un único valor de pKa para el IMBM, pero se sabe que para 
otros herbicidas imidazolinónicos la disociación del nitrógeno del grupo imidazol 
tiene lugar alrededor de pH 10-11 [21,30]. Los equilibrios de protonación-disociación 
para el IMBA no se han estudiado. 
 
En la primera etapa de la degradación química del IMBM se produce la 
saponificación del grupo metóxido, obteniéndose el correspondiente ácido benzoico, 
IMBA. En etapas posteriores se produce la apertura del anillo imidazolinónico [3]. 
 
 
I.3.2 Herbicidas triazínicos 
 
No existen muchas referencias en la bibliografía sobre el comportamiento 
electroquímico de estos herbicidas. Skopalova y Kotoucek [31] estudian una serie de 
s-triazinas (atrazina, terbutilazina, desmetrina, prometrina, terbutrina y metoprotrina) 
por voltametría de pulso diferencial. Los compuestos triazínicos metiltioderivados dan 
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un pico bien definido a pH ácido (pH<5). Un aumento de pH conduce a una 
disminución del pico y éste desaparece a pH>6. 
 
La reducción de los compuestos cloroderivados se afecta no sólo por el pH, 
sino también por la concentración de compuesto. Observaron dos picos como 
resultado de la reducción electroquímica en medio fuertemente ácido (pH<2.8) y para 
concentraciones inferiores a 1x10
-5
 M. Se pierde un pico con el aumento del pH y la 
reducción cesa a pH>3.5. Para concentraciones superiores a 2x10
-5
 M sólo se 
encuentra un pico en el rango de pH en el que trabajaron. 
 
También estudiaron el número de electrones intercambiados en el proceso de 
reducción, por culombimetría a potencial constante, de las disoluciones de tres 
compuestos: desmetrina, metoprotrina y atrazina. El número de electrones 
intercambiados fue cuatro en los tres casos al comparar la onda dc con la onda del 
bencilo. La altura total de la onda triazínica es dos veces la de la onda bielectrónica del 
bencilo, lo cual está de acuerdo con resultados anteriormente publicados [21]. 
 
Para valores de pH<pKa la molécula triazínica se encuentra protonada y por 
efecto mesómero se estabiliza la parte opuesta al sustituyente electronegativo X 
facilitando la reducción en la vecindad de dicho sustituyente. La cantidad de la forma 
protonada es inferior al 1% a pH>4 y pH>6 para cloro y metiltioderivados 
respectivamente. La onda desaparece en la región de pH mencionada, lo que significa 
que sólo la forma protonada es reducida en el electrodo de mercurio. 
 
En medio sulfúrico 0.05 M, los cloroderivados se reducen en dos pasos, cada 
uno correspondiente a una onda bielectrónica. Durante la reducción culombimétrica de 
atrazina, encontraron la formación de iones cloruro. La onda anódica de los iones 
cloruro correspondía a la cantidad de atrazina reducida. 
 
El mecanismo de reducción electroquímica que proponen para los 
cloroderivados es el siguiente: la primera onda se corresponde a la reducción 
bielectrónica de un doble enlace de anillo triazínico. Se forma un intermedio 
energéticamente inestable que se estabiliza con la pérdida de una molécula de HCl. 
Posteriormente se produce otra reducción bielectrónica del anillo responsable de la 
segunda onda. 
 
Para los derivados triazínicos metiloderivados se puede suponer un 
mecanismo de reducción similar a los cloroderivados, pero la liberación de metiltiol es 
más fácil energéticamente y esto hace que los dos pasos de reducción ocurran casi 
simultáneamente y por ello aparece únicamente una onda catódica en todos los 
registros. 
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I.3.3 Herbicidas quinolínicos 
 
No existen antecedentes bibliográficos para estos compuestos. 
 
 
I.4. Objeto y esquema general del trabajo 
 
 El objetivo general del grupo de investigación Electroquímica Molecular es 
llegar a un entendimiento del comportamiento de contaminantes y plaguicidas, en 
especial herbicidas, para contribuir al desarrollo de tecnologías electroquímicas que 
permitan su destoxificación y/o cuantificación, tanto “in situ” como “ex situ”. 
 
Concretamente, en este proyecto se pretende, en primer lugar, iniciar el 
estudio del comportamiento electroquímico de los herbicidas imidazolinónicos como 
Imazametabenz-Ácido e Imazametabenz-Metilo para establecer los mecanismos de los 
procesos electródicos que permitan una mejor comprensión de la electroquímica de 
esta familia de herbicidas; en segundo lugar, estudiar los procesos de adsorción de los 
herbicidas triazínicos sobre electrodos de carbón para contribuir al desarrollo de 
metodologías para la destoxificación de estas sustancias; en tercer lugar estudiar el 
comportamiento electroquímico de los herbicidas quinolínicos Quinmerac y 
Quinclorac, así como de modelos del tipo ácido quináldico, para establecer los 
mecanismos de los procesos electródicos en electrodos de carbón y mercurio. 
 
Los procesos electródicos se caracterizarán por las técnicas que se consideren 
adecuadas en cada caso. Así, la voltametría (de barrido lineal de potencial y 
diferencial de pulso) proporcionará información acerca de los procesos en general, 
dependencia de la acidez del medio y de la temperatura, posibles cambios de 
mecanismo y, a partir de medidas en el pie de las ondas, parámetros cinéticos de los 
procesos electródicos, tanto para los herbicidas imidazolinónicos como los 
quinolínicos. Esta técnica permitirá también establecer la reversibilidad o 
irreversibilidad de estos procesos así como detectar la existencia de fenómenos de 
adsorción, y obtener parámetros cinéticos de las reacciones químicas acopladas a estos 
procesos, siempre que el rango de velocidades sea accesible. 
 
El número de electrones implicados en los procesos se obtendrá bien por 
integración de las curvas corriente-tiempo generadas en las macroelectrolisis o bien 
por cronoamperometría, según el caso. 
 
Con todos estos datos se propondrán los mecanismos de reacción electródica. 
 
La adsorción se cuantificará, además de por voltametría, cuando esto sea 
posible, por medidas de curvas de capacidad diferencial-potencial. 
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Cuando se utilicen electrodos sólidos, la obtención de parámetros cinéticos de 
los procesos electródicos se realizará usando voltametría de convolución, ya que este 
tipo de análisis tiene las ventajas sobre la voltametría clásica de permitir la utilización 
de todos los datos de la curva intensidad-potencial en lugar de unos pocos datos 
aislados (como potencial de pico, intensidad de pico o anchura de pico), y no necesita 
del conocimiento a priori del mecanismo del proceso electródico para realizar el 
análisis. 
 
El conocimiento del estado de protonación de las especies en disolución es 
esencial a la hora de formular los mecanismos de reacción. Por tanto, es 
imprescindible el conocimiento de las constantes de disociación (o protonación) de las 
moléculas en estudio. Esto se llevará a cabo por medidas de espectroscopía 
ultravioleta-visible. 
 
Inicialmente, se utilizará el electrodo de mercurio, debido a la garantía que 
presenta de pureza y geometría superficial. Con este electrodo se realizarán los 
estudios que permita su rango accesible de potenciales. A continuación se utilizarán 
los electrodos de carbón. No obstante, puede ser necesario utilizar otros electrodos 
como platino o carbón en pasta para establecer la influencia del material del electrodo 
sobre los procesos de oxidación-reducción y, a veces, para acceder a rangos de 
potenciales distintos, sobre todo en procesos de oxidación. Además, la adsorción de 
moléculas e intermediatos dependerá en buena medida de la naturaleza del electrodo. 
 
Para las experiencias de adsorción sobre electrodos será imprescindible la 
elección del electrolito soporte así como el estudio de las curvas de capacidad 
diferencial-potencial a partir de las cuales se obtendrá el potencial de carga cero del 
sistema que es imprescindible para cuantificar la densidad de carga a partir de las 
medidas de capacidad.  
 
Se medirán curvas de capacidad diferencial-potencial o de impedancia a 
temperatura constante y diferentes concentraciones de herbicida. Será necesario 
establecer un protocolo adecuado de limpieza del electrodo. Se establecerá la 
dependencia de las curvas de capacidad diferencial-potencial con la temperatura. De 
los experimentos a diferentes concentraciones se establecerán las isotermas de 
adsorción y de la dependencia de los parámetros de las isotermas con la temperatura, 
la entalpía de adsorción. Se establecerán las diferencias de los herbicidas estudiados en 
cuanto a su capacidad de adsorción sobre los electrodos. 
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II.1. Experimental 
 
El IMBM fue una donación del Dr. Chanh T. Ta de la casa BASF, con calidad 
de estándar analítico. El IMBA se obtuvo por hidrólisis alcalina del IMBM según [1]: 
A 10 mL de NaOH 2M se añadieron a 500 mg de IMBM. La suspensión se mantuvo 
en agitación hasta su total disolución (3 h aproximadamente). La disolución se lavó 
con cloroformo. A continuación se le añadió HCl concentrado hasta la precipitación 
del IMBA, el cuál fue filtrado y recristalizado con etanol. 
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Figura II.1: Estructuras del Imazametabenz-metilo (izquierda) y el Imazametabenz-
ácido (derecha). 
R1 = CH3  R2 = H, isómero para;  R1 = H  R2 = CH3, isómero meta 
 
Los estudios espectroscópicos se llevaron a cabo utilizando las siguientes 
disoluciones tampón: disoluciones de ácido perclórico para pH<1.5, disoluciones de 
ácido fosfórico 0.1M y ácido acético 0.1M para 1.5<pH<8 y disoluciones de 
bicarbonato sódico 0.1M y ácido fosfórico 0.1M para pH>8.5. Todos los reactivos 
fueron de calidad analítica y procedían de la casa Merck. El pH se ajustó con NaOH 
sólido. Las medidas de pH se llevaron a cabo utilizando un pH–metro Metrohm. Se 
utilizó agua ultrapura obtenida con un sistema Millipore MILLI Q. 
 
Los espectros de absorción UV-Vis se registraron con un espectrofotómetro 
Varian Cary 100BIO de doble haz. 
 
Para los estudios electroquímicos del IMBM se utilizaron disoluciones de 
concentración 1x10
-4 
M, para las medidas polarográficas y 1x10
-3 
M, para las medidas 
voltamétricas, a excepción de los experimentos realizados para determinar la 
influencia de esta variable. Como electrolito soporte se utilizaron: para pH<2, 
disoluciones de ácido sulfúrico, para 2<pH<8, disoluciones de ácido acético y ácido 
fosfórico, 0.05 M en cada componente y, para pH>8, disoluciones de carbonato sódico 
y ácido fosfórico, 0.05 M en cada componente. Las disoluciones stock del IMBM se 
guardaron a 4 ºC para evitar su descomposición. La fuerza iónica se ajustó a 0.3M con 
NaCl. El pH se ajustó con NaOH. Como electrodo de referencia se utilizó 
Ag/AgCl/KClsat. 
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Como electrodo de trabajo se utilizó un capilar Metrohm 6-1220.000, con las 
siguientes características para polarografía dc: m=0.935mg s
-1
, t= 5.96s (circuito 
abierto) en KCl 0.1M, h=40cm. Para voltametría y polarografía DP se utilizó un 
electrodo de tamaño de gota controlado BAS MF-9024, con un área de 6.70x10
-3
 cm
2
. 
Se utilizó mercurio tridestilado. Otras medidas fueron hechas utilizando un electrodo 
de carbón con un área de 0.1134cm
2
. 
 
Para el estudio electroquímico del IMBA la concentración de trabajo fue  
2x10
-4 
M. Como electrolito soporte se utilizaron, para pH<2, disoluciones de ácido 
sulfúrico, para 2<pH<8, disoluciones de ácido acético y ácido fosfórico, 0.05 M en 
cada componente y, para pH>8, disoluciones de carbonato sódico y ácido fosfórico, 
0.05 M en cada componente. La fuerza iónica se ajustó a 0.3 M con NaCl. El pH se 
ajustó con NaOH. Como electrodo de referencia se utilizó Ag/AgCl/KClsat. 
 
En todos los casos, para eliminar el oxígeno disuelto se burbujeó nitrógeno a 
través de la disolución. Las medidas se realizaron a temperatura constante de 
25±0.1ºC. 
 
Las medidas polarográficas y voltametricas se realizaron con un potenciostato 
CHI650A IJCambria acoplado a un electrodo de mercurio de crecimiento controlado 
EF-1400 de BAS o bien con una estación de trabajo BAS 100. 
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II.2. Resultados y Discusión 
 
II.2.1. Constantes de disociación 
En las figuras II.2 y II.3 se muestran los espectros de absorción obtenidos en 
función del pH para el IMBM y para el IMBA. Tanto en medio ácido como básico se 
observaron puntos isobésticos lo cual indica que tanto el IMBM como el IMBA están 
implicados en equilibrios ácido-base. 
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Figura II.2: Imazametabenz-metilo 4x10
-5
M. Espectros UV–Vis Arriba: medio ácido. 
Abajo: medio básico. 
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Figura II.3: Imazametabenz-ácido 4x10
-5
M. Espectros UV-Vis. Arriba: medio ácido. 
Abajo: medio básico. 
 
Las características espectrales para el IMBM son las siguientes: a pH<2 dos 
bandas a 198 y 225 nm y dos hombros a 245 y 285 nm. A 2<pH<7.5 una banda a 214 
nm y dos hombros a 245 y 285 nm. A 8<pH<11 la intensidad de la banda principal 
decrece con el pH y la longitud de onda del máximo se desplaza desde 214 hasta 220 
nm. Al mismo tiempo los hombros se desplazan hacia valores más bajos de longitud 
de onda. Finalmente, a pH>11 una banda principal a 220 nm y dos hombros a 238 y 
275 nm. 
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Del mismo modo, las características espectrales para el IMBA son: a pH<2.5 
dos bandas a 197 y 223 nm y dos hombros a 242 y 281 nm. A 4.5<pH<8 una banda a 
213 nm y un hombro a 266 nm. A 8.5<pH<11 la intensidad de las bandas decrece con 
el pH desapareciendo la banda que salía a 197 nm. Finalmente, a pH>11 una banda a 
223 nm y dos hombros a 238 y 274 nm. 
 
En todos los casos se produce una absorción en la región visible (o ultravioleta 
cercano) del espectro lo cual pone de manifiesto que es posible la degradación 
fotolítica de estos compuestos debida a la luz solar [2]. 
 
Para determinar la constante de equilibrio de las reacciones ácido-base se 
representó la absorbancia vs. pH a una longitud de onda constante, tal y como se 
muestra en la figura II.4 para el IMBM. Tanto en medio básico como ácido se observa 
una variación sigmoidal. 
 
Esta dependencia de la absorbancia, A, con el pH a longitud de onda constante 
se puede expresar como: 
   
(II.1) 
 
 
donde A0 y A1 son los valores de absorbancia independiente del pH que aparecen a 
pH<<pKa y pH>>pKa respectivamente. A partir de esta ecuación puede observarse que 
el punto medio de la variación debe corresponder al pKa del equilibrio ácido-base. 
Además en la representación de pH vs. F debe obtenerse una línea recta de pendiente 
igual a la unidad y ordenada en el origen igual al pKa. Todo esto aparece reflejado en 
la figura II.4 correspondiente al IMBM. 
 
En todos los casos, las pendientes tienden a la unidad, obteniéndose para el 
IMBM pK1=3.4±0.2 y pK2=9.4±0.2. 
 
 
0
1
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Figura II.4: Análisis de los espectros UV-Vis del Imazametabenz-metilo en medio 
ácido. Representación de la absorbancia vs. pH (Arriba). Representación 
correspondiente a la ecuación II.1 (Abajo). 
 
El valor para el pK1 se corresponde con los encontrados en la bibliografía. 
Para el IMBM, el pK1 solo puede corresponder a la protonación–desprotonación de un 
nitrógeno del grupo imidazol que debería ser el nitrógeno (=N–) como ocurre con 
otros herbicidas imidazolinónicos [3,4] (Figura II.6). Por otro lado el pK2 solo puede 
corresponder a la disociación del nitrógeno imidazólico –NH, al igual que sucede para 
los demás herbicidas imidazolinónicos [5,3]. 
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Figura II.5: Esquema propuesto para la reacción de protonación-disociación del 
IMBM 
 
A partir de estos valores de pK puede afirmarse que por debajo de pH 3 el 
IMBM se encuentra en forma de catión (IMBMH
+
). A los valores de pH que 
normalmente se encuentran en el medio ambiente (5.0-7.5) el IMBM se encuentra en 
forma neutra. Finalmente, en medios muy básicos el IMBM se encontrará como anión. 
 
El pH del suelo es un factor muy importante a tener en cuenta en la 
fotodegradación de pesticidas, especialmente en el caso de pesticidas ácidos débiles, 
como es el caso de los herbicidas imidazolinónicos [6]. La composición del suelo 
juega un importante papel en la producción de radicales hidroxilo los cuales inducen la 
fotodegradación de los pesticidas [2]. Las imidazolinonas son absorbidas en el suelo a 
través de un complejo mecanismo que incluye el intercambio de ligandos, intercambio 
catiónico con agua ligada o no, enlaces de hidrógeno, interacciones electrostáticas o 
equilibrios hidrofóbicos. La ionización de los herbicidas imidazolinónicos incrementa 
su solubilidad en agua, aumentando su movilidad en el suelo. La presencia de la forma 
aniónica del imazapyr, imazethapyr e imazaquin en suelos con pH por encima de sus 
valores de pKa producen la repulsión entre estos compuestos y los coloides de suelo 
dando lugar a una baja adsorción y a un alto valor de pH [7,8] en el suelo. En suelos 
con valores bajos de pH los herbicidas imidazolinónicos pueden encontrase sin carga e 
interaccionar con las superficies hidrofóbicas de la materia orgánica y los coloides 
cargados negativamente del suelo [9]. 
 
En el caso del IMBM las formas ionizadas están presentes tanto en medios 
muy ácidos como muy básicos. En el primer caso la carga positiva podría producir la 
atracción de estas moléculas ionizadas con los coloides del suelo, pero en medios muy 
ácidos esto no suele ocurrir. Por otro lado, en suelos básicos con pH 7.8-8, como los 
que se utilizan en el cultivo de cereales en Castilla y León, la forma aniónica del 
IMBM está presente en un 4-5%. Aunque esta cantidad podría parecer baja, la 
solubilidad en agua de una forma aniónica como esta puede dar lugar a su movimiento 
en el suelo, desplazando el equilibrio de disociación hacia la derecha para producir la 
forma aniónica a partir de la forma neutra y, por tanto, originando un movimiento en 
el suelo en mayor extensión que a valores de pH más bajos. 
 
En el caso del IMBA aparece una nueva forma implicada en el equilibrio 
ácido base, debido a la presencia del grupo –COOH. De esta forma, en medio ácido, la 
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disociación del grupo carboxilo y la protonación del nitrógeno del grupo imidazol 
deben ocurrir a dos valores de pK distintos (pK1 y pK2), dando lugar, la disociación 
del nitrógeno imidazol NH, a la aparición de un tercer pK, pK3. 
 
En la figura II.6 se muestra la representación de la absorbancia a longitud de 
onda constante vs. pH para el IMBA. De nuevo, se obtiene una variación sigmoidal. 
En medio básico la representación pH vs. F es lineal con una pendiente igual a la 
unidad, obteniéndose que pK3=9.6±0.2. Sin embargo, en medio ácido, como puede 
verse en la figura II.7, la representación de F vs. pH tiene una pendiente de 2, lo cual 
pone de manifiesto que en esta reacción intervienen dos iones H
+
. Además, el rango de 
pH en el cual tiene lugar el cambio de absorbancia es pequeño. Este cambio tiene 
lugar en solo dos unidades de pH, mientras que en una reacción de 
protonación/disociación en un proceso en el que interviene un protón este cambio debe 
tener lugar en cuatro unidades de pH. No aparece ningún otro punto de inflexión hasta 
llegar a medios muy ácidos. Todos estos factores pueden explicarse fácilmente si se 
supone que pK1 y pK2 presentan valores muy próximos entre sí, en torno de 3.4. 
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Figura II.6: Análisis de los espectros UV-Vis del Imazametabenz-ácido en medio 
básico. Representación de la absorbancia vs. pH (Arriba). Representación 
correspondiente a la ecuación II.1 (Abajo). 
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Figura II.7: Análisis de los espectros UV-Vis del Imazametabenz-ácido en medio 
ácido. Representación de la absorbancia vs. pH (Arriba). Representación 
correspondiente a la ecuación II.1 (Abajo). 
 
Esta conclusión se puede justificar de la siguiente forma: en primer lugar se 
supone que hay tres especies implicadas en dos equilibrios ácido-base consecutivos. 
Los coeficientes de extinción molar para cada especie, εi, son diferentes y las 
constantes del equilibrio ácido-base tienen valores similares, de manera que, K1K2 ≈ 
K
2
. En tales condiciones se obtiene la siguiente ecuación (ver apéndice en página 48): 
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   (II.2) 
La ecuación anterior puede escribirse de la siguiente forma: 
 
F1 = K
2
 + bF2      (II.3) 
 
De esta forma, el valor de la constante de equilibrio puede obtenerse del valor 
de la ordenada en el origen al representar F1 vs. F2, como se muestra en la figura II.8. 
El valor obtenido fue 2.1x10
-7
±3x10
-8
, pudiendo determinar 
pK1 ≈ pK2 ≈ pK=3.34±0.05 
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Figura II.8: Representación correspondiente a la ecuación II.3. 
 
 
Todo esto indica que para pH<3.3 la forma presente del IMBA es la 
carboxílica protonada, y sobre pH 3.3 predomina el carboxilato, como se muestra en la 
figura II.9. Además, las especies zwitteronicas, procedentes del carboxilato o del 
carboxilato protonado, no están presentes a ningún valor de pH, al menos en 
proporciones significativas. 
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Figura II.9: Esquema propuesto para la reacción de protonación-disociación del IMBA 
en medio ácido. 
 
Así, el IMBA estará cargado negativamente a pH>3.3 (la reacción ácido-base 
correspondiente al pK3 añade una carga negativa adicional) lo cual puede estar 
relacionado con la baja sorción en suelos debido a la repulsión entre estos aniones y 
los coloides del suelo. 
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Figura II.10: Esquema propuesto para la reacción de protonación-disociación del 
IMBA en medio básico. 
 
Los herbicidas imidazolinónicos imazapir, imazapic, imazetapir e imazamox, 
contienen en sus estructuras un anillo de piridina en lugar del anillo de benceno de los 
dos herbicidas anteriormente analizados. En el imazaquin, el anillo es de quinolina. En 
cualquier caso, el nitrógeno piridínico (o quinolínico) tiene carácter básico y se 
protona con facilidad. El pKa de protonación es de 4.8, en el ácido nicotínico (donde el 
pKa de disociación del carboxilo es de 2.1) [10,11], 3.7 en la nicotinamida [12], 3.5 en 
la N’-metilnicotinamida [13], 3.2 en la niazida [14]. En todos estos casos, hay un 
sustituyente en posición 3 respecto al nitrógeno piridínico, solamente. En el 
diflufenzopir este valor es 3.19 [15] y en el ácido niflúmico 4.9 [16]. En estos dos 
casos hay sustituyentes de diferente carácter electroatractor o electrodonador en 
posición 2. 
 
Puesto que la estructura de estos compuestos es básicamente la misma que la 
del IMBA, en la que se ha introducido un nitrógeno piridínico, no cabe duda de que 
éste nitrógeno añade una posición más en la molécula susceptible de establecer un 
nuevo equilibrio ácido-base. Así, dado que el IMBA presenta tres valores de pKa, 
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estos compuestos deben presentar cuatro valores de constantes de disociación. Como 
se ha visto en el capítulo I, en la bibliografía se encuentran tres valores de pKa, uno de 
ellos en medio básico y que debe corresponder al mismo equilibrio de disociación que 
en los casos de IMBM e IMBA. Los dos valores de pKa en medio ácido deben 
corresponder, por tanto, a tres equilibrios, lo que quiere decir que, como para el 
IMBA, debe haber dos equilibrios ácido-base con constantes muy parecidas. 
 
Con objeto de establecer cuál de estos valores corresponde a un doble 
equilibrio, se ha realizado una valoración potenciométrica del imazapir. Los resultados 
se recogen en la figura II.11. 
 
 
Figura II.11: Valoración potenciométrica de una disolución 4.97x10
–3
 M en imazapir, 
2.48x10
–3
 M en HCl con NaOH 4.825x10
–3
 M (estandarizado con ftalato ácido de 
potasio). 
 
El punto de equivalencia se encuentra en 58.49 mL, a los cuales se les deben 
restar 37.78 mL para valorar el HCl añadido, con lo que se tienen 20.7 mL para la 
valoración completa del imazapir. Con este dato se concluye que se valora un único 
ion H
+
. Además, el pKa se encontrará a 37.78+(20.7/2)=48.13 mL, esto es, a un valor 
de 3.67, que coincide muy aproximadamente con uno de los encontrados en la 
bibliografía y que se dan en la tabla I-1. 
 
Así pues, en el caso del imazapir, el pKa más ácido debe corresponder a un 
doble equilibrio ácido-base. 
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Para confirmar este extremo, se han registrado los espectros UV-Visible, parte 
de los cuales se presentan en la figura II.12. 
 
A pH<3 aparece una banda principal en torno a 194.5 nm prácticamente 
independiente del pH y una segunda banda de menos intensidad alrededor de los 233.5 
nm que va desapareciendo al hacerse el pH menos ácido. 
 
A 3<pH<6.5 la intensidad de la banda principal va disminuyendo con el pH y 
la longitud de onda del máximo se va desplazando desde 194.5 hasta 206 nm. A 269 
nm aparece una banda que es independiente del pH. 
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Figura II.12: Imazapir 5x10
-4
M. Espectros UV–Vis en medio ácido. 
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Figura II.13: Representación de A vs. pH: Arriba: disolución Imazapir 5x10
-4
M; 
Abajo: disolución Imazapir 1.5x10
-3
M. 
 
La figura II.13 arriba muestra la dependencia de la absorbancia con el pH a 
dos longitudes de onda. Como puede verse, de la variación de la absorbancia a bajas 
longitudes de onda se puede deducir el valor del pKa situado en torno a 3.5. Para medir 
con más precisión las absorbancias a longitudes de onda más altas se han realizado 
experiencias a una concentración triple de la anterior, con lo que se han registrado los 
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espectros por debajo de 215 nm. Los resultados a 266 nm se muestran en la figure 
II.13 abajo. Como puede apreciarse, a bajos valores de pH la variación de 
absorbancias indica la existencia de un pKa en torno a pH 2, lo que concuerda con el 
valor de la bibliografía (ver capítulo I). No obstante, el cambio de absorbancia se da en 
un intervalo muy estrecho de pH, lo cual, como se ha visto en este mismo capítulo, 
está asociado a la existencia de dos equilibrios ácido-base con constantes de 
disociación muy próximas entre sí. 
 
En conclusión, para el imazapir, el pKa a 1.9 debe corresponder a dos 
equilibrios ácido-base. 
 
Resultados similares se han obtenido con imazetapir. Los espectros son 
similares a los de imazapir y de la dependencia de las absorbancias con el pH se llega 
a la misma conclusión anterior. 
 
El valor de pKa = 3.4 en el IMBM corresponde a la disociación del nitrógeno 
(=N–); esto se da para el IMBA en el pKa=3.3, siendo este el valor a demás para la 
disociación del carboxilo. Así pues, cabe suponer que este valor de pKa debe 
corresponder a la misma parte de la molécula para el resto de los herbicidas y, por 
tanto, el pKa doble en torno a pH 2 tiene que ser debido a la disociación del grupo 
carboxilo y a la protonación del nitrógeno piridínico o quinolínico. Según esto, las 
especies en disolución deben ser las que se muestran en las figura II.14 y II.15. 
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Figura II.14: Esquema propuesto para la reacción de protonación-disociación de los 
derivados piridínicos en medio ácido. 
 
Así, el herbicida es un ion doble a pH<3.5 y estará cargado negativamente a 
mayores valores de pH (y menores que 11, lo que prácticamente incluye todos los 
suelos). Este hecho influye sin duda en la baja sorción en suelos debido a la repulsión 
entre estos aniones y los coloides del suelo. 
 
Capítulo II 
49 
 
N
-
N
O
CH
CH3
CH3
CH3
N
R
C
O
-
O
N
N
O
CH
CH3
CH3
CH3
H
N
R
C
O
-
O
-H
+
H
+
 
Figura II.15: Esquema propuesto para la reacción de protonación-disociación de los 
derivados piridínicos en medio básico. 
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II.2.2. Reducción electroquímica de IMBM 
 
El IMBM muestra dos ondas de reducción en polarografía Tast, en todo el 
rango de pH estudiado, pero los polarogramas están distorsionados debido a la 
aparición de un máximo polarográfico, incluso a bajas concentraciones. Esto impide 
un análisis desde el punto de vista mecanístico de los polarogramas y pone de 
manifiesto que además del proceso de reducción también tiene lugar un proceso de 
adsorción sobre la superficie del electrodo. 
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Figura II.16: Polarogramas dc obtenidos en disoluciones de IMBM 10
-4 
M 
 
Como puede verse en la figura II.16, los polarogramas dc obtenidos con la 
instrumentación descrita anteriormente y a diferentes valores de pH presentan una 
única onda de reducción en el rango de pH estudiado excepto a pH>8 donde aparece 
una nueva onda a potenciales más negativos. Los polarogramas dc correspondientes al 
proceso que aparece a potenciales menos negativos están bien definidos y las 
intensidades límites iL, de las ondas son dependientes del pH, decreciendo sobre pH 8 
y desapareciendo aproximadamente a pH 11 (figura II.17.a). A pH<8 el proceso está 
principalmente controlado por difusión. 
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Figura II.17: a) Variación de la iL de la primera onda polarográfica en función del pH, 
b) Variación del potencial de onda media en función del pH. 
 
Los análisis logarítmicos obtenidos al representar E vs. log [i/(iL-i)] son 
aproximadamente lineales con pendientes de -40 y -30 mV por década, a pH<1 y 
pH>8, respectivamente. En el tramo intermedio de pH, la pendiente aumenta en valor 
absoluto hasta alcanzar un valor de -57 mV por década a pH 3.5, a partir del cual 
vuelve a decrecer (figura II.18). 
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Figura II.18: Variación de la pendiente obtenida en el análisis logarítmico en función 
del pH para la primera onda de reducción en polarografía. 
 
La corriente límite de los polarogramas dc corresponde a la reducción de un 
reactivo que llega al electrodo por un proceso de difusión (puede aceptarse que exista 
una pequeña contribución de la adsorción ya que desde hace décadas se sabe que las 
moléculas aromáticas se adsorben sobre el electrodo de mercurio). Sabiendo que el 
número de electrones implicados en el proceso debe ser un número entero (1, 2, 3…), 
la corriente límite puede ser utilizada para obtener el número de electrones implicados 
en el proceso electroquímico por comparación de los polarogramas del imazametabenz 
metilo con los correspondientes a la isonicotinamida, a pH 4, para la cual se sabe [17] 
que el número de electrones intercambiados es 4. La corriente límite obtenida para el 
imazametabenz metilo es aproximadamente la mitad de la obtenida para la 
isonicotinamida, lo cual indica que en el proceso de reducción se intercambian dos 
electrones por molécula. 
 
Como puede verse en la figura II.5, por debajo de pH 3.4 las especies 
presentes en la disolución están protonadas; a altos valores de pH pero por debajo de 
pH 9.4, la especie en disolución es la forma neutra del imazametabenz metilo y por 
encima de este pH la disolución contiene la forma disociada aniónica. 
 
Los resultados obtenidos están de acuerdo con la existencia de dos procesos 
electroquímicos correspondientes a la reducción de dos especies con potenciales de 
reducción muy próximos, relacionadas entre sí por un equilibrio de protonación. Para 
separar la contribución de ambos procesos se utiliza la polarografía DP. En efecto, las 
conclusiones sobre la cinética electródica de los procesos de reducción obtenidas hasta 
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ahora quedan soportadas en los resultados de la polarografía DP (y voltamétricos). 
Algunos polarogramas DP se muestran en la figura II.19. 
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Figura II.19: Polarogramas DP obtenidos en disoluciones de IMBM 10
-4 
M 
 
El análisis de los polarogramas DP se realizó utilizando la siguiente ecuación 
correspondiente a un proceso de primer orden [18]: 
 
     (II.4) 
 
 
donde I = Δi/ΔE, L = exp[–(E-Ep)/b], Ip y Ep son la intensidad del pico y el potencial 
del pico, respectivamente, I es la corriente en polarografía dc y b es un parámetro que 
tiene el mismo valor que la pendiente del análisis logarítmico. Los valores de Ip y Ep  
están relacionados con los valores de E1/2 y de iL [18,19]. 
 
Como puede verse en la figura II.20, la intensidad del pico varia desde un 
valor constate, en medio ácido fuerte, hasta otro valor constante, en el rango de pH 
4-7, mostrando un mínimo a pH próximo a 2. Además, el valor experimental de b 
(Figura II.21) obtenido a partir de la semianchura del pico muestra una variación 
contraria; las curvas b-pH muestran un máximo a los valores de pH donde las 
intensidades del pico tienen un valor mínimo. Esto es característico de la reducción de 
dos especies relacionadas por un equilibrio de protonación y con potenciales de 
reducción muy próximos [20]. 
 
2
4
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P
L
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L


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Figura II.20: Variación de las intensidades de los picos polarográficos en función del 
pH. 
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Figura II.21: Variación de b, obtenido a partir de la semianchura del pico, con el pH. 
 
A partir de estos datos se puede concluir que el pico que aparece a bajos 
valores de pH, correspondiente a la reducción de la especie más protonada, debe tener 
un valor de b≈ 40 mV década-1, mientras que para el pico que aparece a altos valores 
de pH, correspondiente a la reducción de la especie menos protonada, debe tener un 
valor de b≈ 30 mV década-1. A valores intermedios de pH, el pico único que aparece 
corresponde a la suma de estos dos picos con los mismos valores de b. Como se ha 
Capítulo II 
55 
 
visto, las pendientes del análisis logarítmico de la polarografía dc presentan similares 
valores y variaciones con el pH. 
 
Los polarogramas DP se analizaron utilizando la ecuación II.4 y suponiendo 
que en el polarograma hay dos picos (Figura II.22). Existe una buena concordancia 
entre los valores teóricos y experimentales, lo que quiere decir que los procesos son de 
primer orden respecto al reactivo. Los valores principales de b obtenidos para el pico 
que aparece a bajo pH (primer pico) y para el pico que aparece a altos valores de pH 
(segundo pico) están muy cercanos (con una desviación estándar de 0.2) a los antes 
mencionados: 40 y 32 mV década
-1
, respectivamente. 
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Figura II.22: Análisis de polarogramas DP. 
 
La comparación de las intensidades de pico de los dos picos obtenidos por el 
método de ajuste no es adecuada, ya que los valores de b para ambos picos son 
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diferentes. En la deducción de la ecuación II.4 se hizo la aproximación de que la 
intensidad DP es igual a la primera derivada de la corriente dc con respecto al 
potencial [18,21]. Esta aproximación es más correcta cuanto menor es el valor de la 
amplitud del pulso y es válido para amplitudes de pulso por debajo de 20-25 mV, 
como es el caso [19]. Así, la corriente dc puede ser obtenida por integración de la 
ecuación II.4, y puede verse que el valor de iL es proporcional al producto bxiP, siendo 
la constante de proporcionalidad la misma para todos los procesos de primer orden. 
Así, la comparación de las intensidades DP puede hacerse a partir de este parámetro, 
como se muestra en la figura II.23. 
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Figura II.23: Comparación de los dos picos mediante la representación bxip vs. pH. 
 
Como puede verse los dos picos son complementarios, de manera que cuando 
uno crece el otro decrece, obteniéndose la curva característica de los equilibrios de 
disociación ácido-base, apareciendo un pKa aproximadamente a pH=3, el cual se 
corresponde con el pKa del imazametabenz metilo. Así, la forma protonada del 
imazametabenz metilo es la responsable de la aparición del pico 1 y la forma neutra de 
la aparición del pico 2. 
 
Las pendientes de la representación Ep vs. pH (Figura II.24) obtenidas por 
desconvolución de los picos fue de -41 y -66 mV por unidad de pH para el primer y 
segundo pico respectivamente. Estos valores, junto con los valores del parámetro b 
indican que uno y dos iones H
+
 participan en el proceso electroquímico, en la etapa 
determinante de la velocidad, o antes de esta, en los rangos de pH mencionados. 
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Figura II.24: Representación Ep vs. pH de los picos obtenidos en polarografía DP. 
 
A pH>7, aparece un nuevo pico a potenciales más negativos, cuya intensidad 
aumenta al disminuir el pico anterior (Figura II.25). El valor de b para este pico es 
aproximadamente 37 mV y la pendiente obtenida al representar Ep vs. pH es de 
aproximadamente -45 mV pH
-1
. Ya que los picos 1 y 2 están relacionados con la 
reducción de las dos primeras especies de la figura II.5, este nuevo pico debe 
corresponder a la reducción del imazametabenz metilo desprotonado. 
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Figura II.25: Polarogramas DP obtenidos en disoluciones de IMBM 10
-4
M. Medio 
básico. 
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Los resultados obtenidos por voltametría cíclica concuerdan con los obtenidos 
por polarografía. En el barrido de vuelta de los voltagramas no se observa pico de re-
oxidación, como puede verse en la figura II.26, lo cual indica que el proceso global de 
reducción es irreversible. Además, aparece un nuevo pico sustituyendo al pico 
principal de reducción en medio básico. 
 
 
Figura II.26: Voltametría cíclica en disoluciones de IMBM 2x10
-4
M 
 
Para analizar los barridos de reducción de los voltagramas se utilizó la 
voltametría de convolución [22-27]. Las curvas obtenidas de este modo presentan una 
corriente límite, JL, independiente del proceso de la reacción electroquímica. El 
criterio de diagnóstico se estableció utilizando el análisis logarítmico basado en la 
ecuación: 
 
 1/ 2 ln ( , )E E b f I J      (II.5) 
 
donde f(I,J) es una función que depende del mecanismo de la reacción electroquímica. 
 
Como para ninguno de los picos de reducción se observó pico de oxidación, el 
primer pico que aparece en los barridos de reducción se analizó utilizando f(I,J) 
correspondiente a un proceso irreversible. Los valores de la pendiente, b, son los 
mismos que los obtenidos para el parámetro b a partir de la polarografía DP. Así, los 
valores de b varían con el pH de una forma similar a como se muestra en la figura 
II.21 para la polarografía DP. Además, los valores de JL varían con el pH de una forma 
similar a como varía bxiP (figura II.23) y los valores de E1/2 varían entre   -37 mV pH
-1
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y -64 mV pH
-1
 a pH<2.5 y 5<pH<7, respectivamente. Los voltagramas obtenidos a 
altos valores de pH fueron difíciles de analizar por aparecer el pico próximo a la zona 
de descarga del electrolito soporte. 
 
Los resultados obtenidos al utilizar electrodos de carbón vitrificado fueron 
muy similares a los descritos. En los barridos de oxidación de los voltagramas no se 
observaron picos de oxidación y los parámetros electroquímicos y sus variaciones 
fueron similares a los obtenidos con el electrodo de mercurio. Los picos de reducción 
aparecen desplazados hacia valores de potencial más negativos, aproximadamente 
100-150mV y los valores de b ligeramente más altos en valor absoluto. Además, la 
dependencia de la intensidad del pico con la velocidad de barrido indica que se 
produce  la adsorción del reactivo sobre la superficie del electrodo. Sin embargo, las 
características de las curvas i-E y su dependencia con los parámetros experimentales 
indican que los procesos de reducción son esencialmente los mismos que en los 
electrodos de mercurio. 
 
En la ventana de potencial accesible para los experimentos el único grupo 
reducible de la molécula de imazametabenz metilo es el anillo imidazol. Además, no 
hay referencias bibliográficas sobre la reducción de los enlaces C=N en las 
imidazolinonas. Incluso en el caso de que el nitrógeno imínico se protonara para dar 
un ión iminio, el enlace –C=N no sería reducible debido a que los derivados imínicos 
que se reducen sobre los electrodos de mercurio deben estar fuertemente activados por 
conjugación con otros dobles enlaces en el anillo heterocíclico [28]. Otros derivados 
imínicos reducibles son moléculas acíclicas con el átomo de nitrógeno unido a un -H o 
un -OH [29]. 
 
El pKa de protonación de la molécula está próximo a 3.3. Por debajo de este 
pH la especie presente en la disolución es el imazametabenz metilo protonado, que se 
reduce tomando un electrón del electrodo y dando lugar a un radical inestable. 
 
De acuerdo con todos los resultados y conclusiones mencionados se puede 
proponer el siguiente esquema para la reducción del primer pico a pH<3: 
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El pKa del ión amidinio indica que el imazametabenz metilo no es lo 
suficientemente ácido para protonar el grupo carbonilo, pero los resultados 
experimentales muestran que antes o en la e.d.v. está implicado un ión H
+
. Así, la 
primera etapa corresponde a la reducción del imazametabenz metilo protonado, que se 
convierte en un radical neutro que puede ser protonado en un paso más fácil (es decir, 
a potenciales menos negativos) que el herbicida no reducido. Los valores de los 
parámetros electroquímicos indican que la e.d.v debe ser la segunda transferencia 
mono-electrónica después de la incorporación del H
+
 mostrado en la segunda etapa. 
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A valores de pH por encima de 3.3 (pK1) la especie presente en la disolución 
es el imazametabenz metilo no protonado, siendo esta la molécula reducida en el 
electrodo. Los parámetros cinéticos indican que la segunda transferencia electrónica es 
reversible o cuasi-reversible y están implicados dos iones H
+
 antes o en la e.d.v. Así, 
para el pico 2 se propone el siguiente esquema: 
 
 
 
 
 
En este esquema la única etapa explícita es la transferencia del primer 
electrón. Los datos experimentales no son suficientes para escindir la segunda 
ecuación en etapas individuales como en el caso de la reducción del herbicida 
protonado. 
 
Los parámetros electroquímicos correspondientes al pico que aparece a 
potenciales más negativos en medios básicos indican que la especie reducible es el 
IMBM desprotonado, siendo la e.d.v. la segunda transferencia electrónica y estando, 
además, implicado un ión H
+
 en el proceso antes de esta etapa. Así, tiene lugar la 
siguiente reacción: 
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seguida por la segunda transferencia electrónica irreversible. 
 
La toxicidad de muchas sustancias [30] está asociada a la presencia de átomos 
de halógenos, a la aromaticidad de las moléculas, a la presencia de heteroátomos y a 
los estados de oxidación. A partir de la electrorreducción del imazametabenz metilo 
sobre electrodos de mercurio y carbón sólo se produce el cambio del C=O por el –
CHOH, por lo que no puede esperarse que la toxicidad de este producto disminuya en 
el proceso de reducción. Así, el camino reductivo no es adecuado para la 
destoxificación de este compuesto y parecen preferibles tratamientos oxidativos para 
este propósito. 
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II.2.3. Reducción electroquímica de IMBA 
 
Las medidas de polarografía dc se realizaron a diferentes valores de pH. En 
estas condiciones, el IMBA, muestra una única onda de reducción en el rango de pH 
estudiado, excepto en medios muy ácidos y a partir de pH 7.5 donde aparece una 
nueva onda a potenciales más negativos. 
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Figura II.27: Polarogramas dc para el IMBA 2x10
-4
M. 
 
Como puede verse en la figura II.28, la corriente límite de la onda que aparece 
a potenciales menos negativos es independiente del pH a pH<4.5, decreciendo a partir 
de este valor de pH y desapareciendo alrededor de pH 8. Por comparación de los 
valores de iL obtenidos para el IMBA con los correspondientes al proceso de reducción 
del IMBM puede confirmarse que éstos corresponden a un proceso en el cual 
intervienen dos electrones. La corriente límite de la onda que aparece a potenciales 
más negativos también depende del pH, de manera que al aumentar el pH, en medios 
muy ácidos, aumenta ligeramente su valor. En medios básicos también se produce un 
aumento manteniéndose aproximadamente constante a partir de pH 9. 
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Figura II.28: Variación de las iL con el pH para las ondas de reducción obtenidas por 
polarografía dc. 
 
El análisis logarítmico obtenido al representar E vs. log [i/(iL-i)] muestra una 
tendencia aproximadamente lineal con pendientes (Figura II.29) de aproximadamente 
-33 mV década
-1
 y -37 mV década
-1
 a pH<4 y pH>8, respectivamente. En el rango de 
pH 4-8 la pendiente cambia gradualmente, mostrando un valor de -63 mV década
-1
 a 
pH 5. 
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Figura II.29: Variación de la pendiente del análisis logarítmico en función del pH. 
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La dependencia de los potenciales de onda media con el pH se muestra en la 
figura II.30. 
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Figura II.30: Variación del potencial de onda media con el pH. 
 
 Las figuras II.9 y II.10 muestran que a pH<3.3 la especie presente en la 
disolución es la forma protonada, en el rango de pH 3.4-9.4, la especie en disolución 
es el anión imazametabenz-carboxilato y por encima de este valor de pH la especie en 
disolución es la dianiónica. 
 
 En estas medidas de polarografía dc no pueden observarse las dos ondas que 
aparecen a pK1<pH<pK3, por lo que los potenciales de reducción de las dos especies 
relacionadas mediante el primer equilibrio ácido-base (en el que participan dos iones 
H
+
) deben estar muy próximos. Para separar la contribución de ambos procesos se 
utiliza la polarografía DP. 
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Algunos polarogramas DP se muestran en la figura II.31. 
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Figura II.31: Polarogramas DP obtenidos en disoluciones de IMBA 2x10
-4
M 
 
Como puede verse en la figura II.32, la intensidad del pico varía desde un 
valor constante, en medio fuertemente ácido, hasta otro valor, en el rango de pH 6-7, 
mostrando un mínimo a un valor intermedio de pH en torno a 5. El valor experimental 
de b (Figura II.33) obtenido a partir de la semianchura del pico muestra una variación 
con el pH contraria a la de la iP, (como ocurría con las pendientes obtenidas a partir del 
análisis logarítmico de las medidas de polarografía dc). Esto es característico de los 
procesos de reducción relacionados mediante un equilibrio ácido-base y con unos 
potenciales de reducción muy próximos entre sí. 
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Figura II.32: Variación de la intensidad de los picos polarográficos en función del pH. 
 
Los polarogramas DP se analizaron utilizando la ecuación II.4 (figura II.33), 
válida para procesos de primer orden y, suponiendo que existían dos picos de 
reducción. Se obtuvo una buena concordancia entre los valores teóricos y 
experimentales. Los valores de b obtenidos para el primer y segundo pico se centran 
sobre 40 y 60 mV década
-1
 respectivamente, con una desviación estándar de 0.2. 
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Figura II.33: Análisis de los polarogramas DP. 
 
Capítulo II 
68 
 
Ya que los valores de b de ambos picos son diferentes no pueden compararse 
las corrientes de pico. Al derivar la ecuación II.4 se hace la aproximación de que la 
intensidad DP es igual a la primera derivada de la corriente dc con respecto al 
potencial. Esta suposición es más correcta cuanto más baja sea la amplitud del pulso, 
el cual debe encontrarse por debajo de 20-25 mV como ocurre en los casos estudiados. 
De esta forma, la corriente dc puede obtenerse por integración de la ecuación II.4. La 
comparación de las intensidades DP puede hacerse a partir del área de los picos como 
se muestra en la figura II.34. 
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Figura II.34: Variación del área de los picos con el pH. 
 
 Como puede verse, los picos son complementarios, cuando un pico decrece el 
otro aumenta, obteniéndose un perfil característico de curvas de disociación ácido-
base, con valores de pKa en torno a pH 3.5 y pH 8.8, los cuales se corresponden con 
los valores de pKa del imazametabenz ácido. A partir de estos resultados puede 
afirmarse que la forma protonada del IMBA es la responsable de la aparición del pico 
1, el anión carboxilato de la aparición del pico 2 y la forma dianiónica de la aparición 
del pico 3. 
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Figura II.35: Variación del potencial de los picos polarográficos con el pH. 
 
Las pendientes obtenidas en la representación Ep vs. pH son 0 y -85 mV por 
unidad de pH para el primer pico a pH<3 y pH>3.5, respectivamente; para el segundo 
pico el valor de la pendiente es de -69 mV por unidad de pH y para el pico 3, a partir 
de pH 7.5, es independiente del pH. Estos resultados, junto con los valores del 
parámetro b, indican que cero y dos iones H
+
 toman parte en los procesos 
electroquímicos principales o en la e.d.v., en los rangos de pH mencionados para el 
pico 1, un ión H
+
 para el pico 2 y ninguno para el pico 3. 
 
En las medidas de voltametría cíclica, en los barridos de oxidación, no 
aparecen picos de re-oxidación lo cual indica que el proceso de reducción es 
irreversible. Además, puede observarse la aparición de un nuevo pico a potenciales 
más negativos que sustituye al primero en medio básico (Figura II.36). 
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Figura II.36: Voltametría cíclica en disoluciones de IMBA 2x10
-4
M. 
 
El primer pico que aparece en los barridos de reducción se ha analizado 
utilizando la ecuación II.5 correspondiente a un proceso irreversible ya que en los 
voltagramas no aparecen picos de oxidación. Los valores de la pendiente, b, son los 
mismos que los obtenidos para el parámetro b a partir de la polarografía DP. Así 
mismo, la dependencia de JL con el pH es similar a la variación del área del pico y la 
variación de E1/2 son similares a las obtenidas en polarografía dc y DP. 
 
Como en el caso del IMBM el único grupo reducible en el rango de potencial 
accesible es el anillo imidazolinónico. A partir de todos los datos obtenidos se pueden 
proponer el siguiente esquema para el pico de reducción a pH<3.3: 
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A los potenciales correspondientes al segundo pico, la molécula reducida 
sobre la superficie del electrodo es la misma que se encuentra en la disolución. Los 
parámetros electroquímicos indican que la segunda transferencia electrónica es 
reversible o cuasi-reversible y que un ión H
+
 participa en la reacción principal o en la 
e.d.v. Así, para el pico 2 se propone el siguiente esquema de reacción:  
 
e v 
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El esquema propuesto es prácticamente el mismo que el correspondiente al 
segundo pico en la reducción del IMBM con la diferencia de que en este caso la 
transferencia del segundo ión H
+
 tiene lugar después de la e.d.v. 
 
A los potenciales correspondientes al tercer pico, la molécula reducida sobre 
la superficie del electrodo es el imazametabenz carboxilato disociado en el nitrógeno 
imidazol (dianión). Los parámetros electroquímicos no dejan clara la naturaleza de las 
transferencias electrónicas, aunque apuntan a que la primera transferencia es 
irreversible o cuasi-reversible y los iones H
+
 no participan en la reacción principal o en 
la e.d.v. Así pues, parece probable que el proceso consista en la reducción 
bielectrónica de la especie en disolución para dar una especie de carácter fuertemente 
básico capaz de arrancar un ion H
+
 a una molécula de agua, siendo esta la etapa 
determinante de la velocidad y las transferencias electrónicas de naturaleza cuasi-
reversible. 
 
 
e v 
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II.2.4. Reducción electroquímica de los herbicidas imidazolinónicos 
 
En esta sección se presentan los resultados obtenidos sobre la reducción de los 
herbicidas imazapir (IMZP), imazetapir (IMZE) e imazaquin (IMZQ).  
 
En primer lugar, los polarogramas dc muestran en general dos ondas (onda 1, la 
que aparece a potenciales menos negativos y, onda 2, la que aparece a potenciales más 
negativos), en contraposición con los herbicidas anteriores, separadas por 400-500 
mV, como puede verse en la figura II.37 (izquierda). Las corrientes límites de estas 
ondas son muy parecidas entre sí, lo que indica que el número de electrones 
transferidos por molécula de reactivo es el mismo, en ambas zonas de potencial. 
 
Figura II.37: Polarogramas dc de los herbicidas imidazolinónicos a una concentración 
1x10
–4
M. 
 
Se han comparado las corrientes límites de los polarogramas dc con los de 
imazametabenz ácido y metilo, llegando a la conclusión de que los procesos 
observados para los herbicidas imidazolinónicos son también bielectrónicos. 
 
En la figura II.37 (derecha), se observa que en medios fuertemente ácidos los 
polarogramas dc muestran una onda (onda 3) a potenciales muy próximos a la 
descarga del electrolito soporte, aunque en el caso del IMZQ la onda está a potenciales 
tan negativos que es muy difícil de distinguir. Esta onda evoluciona con el pH 
disminuyendo de corriente y desapareciendo a pH 2-3 (según el herbicida), aunque la 
proximidad a la descarga del electrolito soporte impide su análisis. Esto se realizará 
utilizando la polarografía de pulso diferencial que permite una mayor resolución de las 
señales. 
 
Las ondas se desplazan hacia valores más negativos de potencial al aumentar el 
pH del medio, como se muestra en la figura II.38, para la onda que aparece a 
potenciales menos negativos (onda 1). 
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Figura II.38: Dependencia de los potenciales de onda media en polarografía dc para la 
onda 1 de los herbicidas imidazolinónicos. 
 
Las corrientes límites de las ondas dependen del pH como se muestra en la figura 
II.39. En medios fuertemente ácidos la ligera disminución de corriente observada es 
debida al aumento de viscosidad del medio. En medios básicos la onda disminuye de 
intensidad hasta desaparecer. 
 
Figura II.39: Dependencia de la corriente límite en polarografía dc para la onda 1 de 
los herbicidas imidazolinónicos. 
 
 
Aunque la polarografía dc puede proporcionar mucha información sobre los 
procesos, la mayor parte de las conclusiones se basarán en la polarografía DP. 
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El hecho de observar una onda adicional (onda 3) a potenciales muy negativos en 
medios fuertemente ácidos ha llevado a reexaminar los polarogramas DP de IMBM e 
IMBA, extendiendo el rango de potenciales en esta zona de pH. En el caso del IMBM, 
sólo se aprecia un hombro muy difícil de distinguir de la descarga del electrolito 
soporte. Sin embargo, para el IMBA se observa un pico (pico 3) bastante bien definido 
a potenciales próximos a la descarga del electrolito soporte, como se muestra en la 
figura II.40. 
 
 
Figura II.40: Polarogramas DP para imazametabenz ácido en medio sulfúrico. Los 
valores de pH mostrados son en realidad de la función de acidez H0 [31]. 
 
La intensidad de este pico 3 (una vez eliminada la contribución del electrolito 
soporte) disminuye al aumentar el pH hasta desaparecer a un pH próximo a 2. El 
parámetro b del pico está en torno a 60 mV y el potencial de pico, corregida la 
variación de intensidad con el pH, varía –57 mV·pH–1.  
 
En voltametría cíclica también se observa un pico, aunque el solapamiento con la 
descarga del electrolito soporte es en este caso mucho más apreciable. No hay picos de 
oxidación en el barrido de vuelta, lo que indica que el proceso global es irreversible. 
 
Todo ello indica que la e.d.v. de este proceso es una etapa química situada detrás 
de la primera transferencia electrónica, que debe ser reversible. Aunque el área del 
pico 3 no llega a ser igual a la del pico 1, cabe esperar que sí lo sea en medios 
fuertemente ácidos y que el proceso global sea bielectrónico y el proceso de tipo ECE. 
La disminución de la intensidad de pico con el pH indica que a estos potenciales se da 
la reducción de una especie que se forma en disolución por protonación de otra 
especie química. 
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Dada la estructura de la molécula, sólo cabe que el proceso que se da a estos 
potenciales corresponda a la reducción del producto generado a potenciales menos 
negativos y, además, que dicha reducción se dé en el anillo de imidazol, ya que el 
resto de la molécula no es electroactivo. 
 
En la siguiente figura se muestran polarogramas DP de los herbicidas 
imidazolinónicos en medio fuertemente ácido (H2SO4 2.7 M). Como puede verse, en 
los tres casos aparece un pico a potenciales muy negativos equivalente al observado 
para IMBA, que debe corresponder a un proceso similar, esto es, la reducción del 
anillo de imidazol del producto de reducción obtenido a potenciales menos negativos. 
 
 
Figura II.41: Polarogramas DP para los herbicidas imidazolinónicos en H2SO4 2.7 
M. 
 
Al igual que sucede para el IMBA, la intensidad del pico 3 (una vez eliminada la 
contribución del electrolito soporte) disminuye al aumentar el pH hasta desaparecer a 
un pH próximo a 2 en los tres casos. 
 
En la figura siguiente, II.42, se muestran las dependencias de los potenciales de 
pico para IMBM, IMBA e IMZP. Los otros dos herbicidas no se representan porque la 
gráfica sería demasiado compleja para obtener ninguna conclusión, pero el 
comportamiento es el mismo que para el imazapir. 
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Figura II.42: Potenciales de pico en polarografía DP. 
 
De estas gráficas, se puede concluir que los picos 1, 3 y 4 (el que aparece en 
medio neutro-básico) corresponden a la reducción del anillo de imidazolinona, como 
en los casos de IMBM e IMBA. La dependencia de los potenciales con el pH es 
similar, aunque la presencia del anillo de piridina hace que los potenciales de 
reducción de los herbicidas imidazolinónicos sean algo menos negativos (unos 250 
mV para IMZP e IMZE y unos 350 mV para IMZQ). El pico 2 de los herbicidas 
imidazolinónicos, que no aparece para IMBM e IMBA, debe corresponder a la 
reducción del anillo de piridina, probablemente de forma similar a la del ácido 
nicotínico y derivados. 
 
A diferencia de los dos casos anteriores, los parámetros b de los picos 1 y 3 
son próximos a 30 mV, algo menores para el pico 1. Esto se ilustra en la figura 
siguiente para IMZE. Esto quiere decir que las dos transferencias electrónicas que 
tienen lugar en ambos casos son reversibles. Para el pico 2 es difícil medir los 
parámetros ya que se encuentra generalmente distorsionado. 
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Figura II.43: IMZE, ajuste del polarograma DP en H2SO4 0.7 M. 
 
 Los voltagramas cíclicos obtenidos en la zona de pH en la que aparecen los 
picos 1, 2 y 3, así como a los valores de pH a los que aparece el pico 1, no muestran 
picos en el barrido de vuelta, lo que quiere decir que los procesos globales son 
irreversibles. 
 
 Como resumen de todo lo anterior, los esquemas de reducción de los 
herbicidas imidazolinónicos a los potenciales correspondientes al pico 1 deben ser 
muy similares a los propuestos para IMBA, con las salvedades siguientes: 
 
a) En este caso no hay variación de la anchura ni de la intensidad de pico con el pH 
indicativa de la reducción de dos especies relacionadas entre sí por un equilibrio 
ácido-base, por lo que las especies que se reducen deben ser en todos los casos los 
herbicidas totalmente protonados que se generan por la adición de iones H
+
. Estas 
reacciones se hacen lentas a valores neutros de pH originando la disminución de 
corriente límite. En el pico 3 se reduce la especie desprotonada, como en IMBM e 
IMBA. 
 
b) Para el proceso de reducción que se da a los potenciales del pico 1, la etapa 
determinante de la velocidad debe ser una reacción química posterior a las dos 
transferencias electrónicas reversibles. Dicha reacción debe ser una protonación. 
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II.4. Anexo. Deducción de la ecuación II.2 
 
Para tres especies implicadas en dos equilibrios ácido-base consecutivos tenemos: 
 
2
 AH AH A   (A1) 
 
Si llamamos 
2 1
   AH c                                          2AH c                                          3
   A c  
La absorbancia de una disolución que contenga estas especies vendrá dada por la 
expresión: 
1 1 2 2 3 3    A c c c     (A2) 
Operando queda: 
2
1 2
1 1 2

 
  
       
T
H
c c
H K H K K
  (A3) 
1
2 2
1 1 2

 
  
       
T
K H
c c
H K H K K
  (A4) 
1 2
3 2
1 1 2
 

       
T
K K
c c
H K H K K
  (A5) 
En el caso particular que se presenta en este capítulo, la representación de 
log[(A-A1)/(A2-A)] vs. pH tiene una pendiente de 2, lo cual implica la disociación 
directa de dos iones H
+
. Así, 
2 2AH A H
       (A6) 
y operando queda: 
2
1 2
1 2
T
H
c c
K K H


  
   
   (A7) 
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1 2
3 2
1 2
T
K K
c c
K K H 

   
   (A8) 
La absorbancia será ahora: 
2
1 2 1 2
2 2
1 2 1 2

 
   
       
T T
T T
HA A K K
A c c
c cK K H K K H
 (A9) 
 2 21 2 1 2 1 2A K K H A H A K K            (A10) 
   
2
1 2 1 2
    A A H A A K K    (A11) 
 
 
21
1 2
2


   
A A
H K K
A A
    (A12) 
 
 
1
1 2
2
log 2 log

   

A A
pH K K
A A
   (A13) 
 
 
1
1 2
2
log 2 log

 

A A
pH K K
A A
    (A14) 
Esta última ecuación explica la pendiente 2 anteriormente mencionada. Para llegar a 
ella desde el esquema general de disociación hay que suponer que, o bien ε2=0, lo cual 
no es lógico ya que tanto AH2
+
 como A
-
 absorben en ese rango de pH, o bien, que la 
concentración de AH es despreciable pero no nula en todo el rango de pH, lo que 
implica que al tiempo que se forma AH se disocia en A
-
. Para que esto suceda, o bien 
K2>>K1, lo cual no es posible porque son constantes de disociación sucesivas, o bien 
K2≈ K1=K. 
A continuación se utilizará esta aproximación en el esquema general. 
1 1 2 2 3 3A c c c         (A15) 
y operando como antes: 
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 
 
 
21
1 2 2 1
2 2



         
T
HA A
H K K c K A
A A A A
  (A16) 
Para que la representación de log[(A-A1)/(A2-A)] vs. pH sea aproximadamente lineal, 
es necesario que el segundo término de la derecha sea pequeño, comparado en el 
término de la izquierda, esto es, que (ε2cTK1-A) sea muy pequeño por lo que se puede 
aproximar este valor a un término β, que será pequeño y aunque depende del pH, su 
variación será poco significativa, ya que A oscila entre A1 y A2. Se puede por ejemplo 
tomar como referencia el punto medio de la variación: 
1 2
2 1 2 1
2
  

   T T
A A
c K A c K    (A17) 
Con ello queda: 
2
1
1 2
2 2



        
HA A
H K K
A A A A
   (A18) 
Llamando 
2
1
1
2
    
A A
F H
A A
     (A19) 
y 
2
2
  

H
F
A A
      (A20) 
y representado F1 vs. F2 y extrapolando a valores de F2=0 se tiene K1K2. 
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III.1. Interfase electrodo disolución 
 
 
En una disolución de un electrolito en equilibrio termodinámico, todas las 
moléculas que se encuentran en el seno de la disolución experimentan una fuerza neta 
cero. Los dipolos del agua están distribuidos al azar, los iones positivos y negativos se 
distribuyen por igual a través del líquido. El seno de la disolución, por tanto, puede ser 
considerado como una fase isotrópica y homogénea. 
 
 
Sin embargo, en una interfase no ocurre lo mismo. Cuando se introduce un 
electrodo en un electrolito se perturba la uniformidad de la fase líquida. Las fuerzas 
que operan en la interfase hacen que se produzca una orientación de las moléculas de 
agua y de los iones. Cerca de la interfase los dipolos del agua dejan de tener una 
orientación al azar por lo que se produce una separación de cargas, produciéndose un 
exceso de carga en la parte límite de la fase constituida por el electrolito. Este exceso 
de carga genera una respuesta en la superficie del electrodo, originándose un exceso 
de carga superficial. Esta carga inducida será igual y de signo contrario a la carga que 
la produce. Debido a este exceso de carga en el electrolito y en la superficie del 
electrodo, la interfase electrodo-electrolito es eléctricamente neutra y, se denomina 
doble capa eléctrica. Esta separación de cargas, genera, además, una diferencia de 
potencial a través de la interfase. De la misma forma, cuando se aplica una diferencia 
de potencial al electrodo, se genera un exceso de carga superficial que origina una 
reordenación de las cargas de los iones y los dipolos de agua que rodean al electrodo. 
 
 
La doble capa eléctrica se puede considerar como un condensador de 
capacidad específica C. La medición de la capacidad de la doble capa consiste en la 
aplicación de una pequeña cantidad de electricidad dq al electrodo, la cual provoca 
una pequeña variación del potencial dE. De esta forma se tiene: 
 
 
dq
C
dE
    (III.1) 
 
 
Cuando se hacen medidas de capacidad en disoluciones de electrolitos se 
observa que al disminuir la concentración aparece un mínimo, cuya posición coincide 
con el potencial de carga cero, Eq=0. Conociendo este valor se puede calcular la carga, 
q, de la superficie para cualquier potencial a partir de la expresión: 
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0
E
Eq CdE     (III.2) 
 
Mediante la integración de las curvas q-E se obtienen las curvas θ-E, dónde θ 
representa el recubrimiento del electrodo por parte de los iones específicamente 
adsorbidos. 
 
 
Las curvas de capacidad en presencia de sustancias orgánicas poseen formas 
características para cada sustancia, electrolito soporte, temperatura, concentración, etc. 
Los máximos característicos de estas curvas reflejan los procesos de adsorción-
desorción de las moléculas de sustancia orgánica. En la región de potenciales de los 
máximos en las curvas C-E la concentración superficial y, por consiguiente, la carga 
del electrodo, varían bruscamente con el potencial y, como la capacidad es la derivada 
de la carga respecto al potencial (veáse ecuación III.1), se produce un aumento 
considerable de la capacidad. Si las cargas del electrodo |q| son grandes se observa la 
fusión de las curvas de capacidad en presencia de la sustancia orgánica con la curva 
correspondiente a la disolución del electrolito soporte en ausencia de adsorbato, lo que 
indica la desorción de las moléculas orgánicas de la superficie del electrodo. 
 
 
Por tanto, el método de medición de la capacidad de la doble capa permite 
determinar el potencial de carga cero, la dependencia entre la carga del electrodo y el 
potencial y determinar la concentración de las moléculas orgánicas específicamente 
adsorbidas. 
 
 
En este trabajo se ha estudiado la electrodeposición de herbicidas triazínicos 
sobre electrodos de carbón vitrificado para comprobar si existe la posibilidad de 
mejorar los procedimientos de eliminación adsortiva de estos compuestos del agua 
mediante la aplicación de un potencial. 
 
 
Para que las ecuaciones III.1 y III.2 sean válidas, el único efecto que debe 
tener lugar sobre la doble capa es la adsorción de las moléculas sobre el electrodo, y 
no debe existir paso de corriente debido a transferencias electrónicas (corriente 
faradáica). Al pH del electrolito soporte, ninguno de los herbicidas triazínicos es 
electroactivo sobre el electrodo de carbón, ni tampoco sobre el de mercurio [1-10] lo 
que permite la interpretación de las curvas C-E sobre la base de las ecuaciones III.1 y 
III.2. 
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III.2. Experimental 
 
Los herbicidas utilizados para el estudio de los procesos de adsorción sobre 
electrodos de carbón han sido: Simetrina, Simazina, Terbutrina, y Prometón, cuyas 
estructuras se muestran en la figura III.1. 
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N
N N
NH NH CH2CH3
S CH3
C
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OCH3
C
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                    Terbutrina                                                          Prometón 
 
Figura III.1: Estructuras de los herbicidas triazínicos estudiados. 
 
 
 
 
Se utilizaron, en todos los casos, reactivos Merck de calidad analítica, sin 
posterior purificación, a excepción de los herbicidas que fueron de Polyscience, con 
calidad de estándar cromatográfico. 
 
Las medidas se han realizados con un potenciostato CHI650A IJCambria 
acoplado a un stand EF-1400 de BAS. 
 
Para la obtención de las curvas de capacidad diferencial se utilizó la 
componente imaginaria de la impedancia registrada en las disoluciones de estudio en 
función del potencial. Las medidas se llevaron a cabo a velocidades muy bajas para 
alcanzar la condición de equilibrio. 
Capítulo III 
 90 
Como electrolito soporte se utilizó una disolución de NaClO4 de 
concentración 0.1M en agua ultrapura de MILLIPORE-MILLI Q. 
 
 
Para el control de la temperatura se utilizó un termostato SELECTA, modelo 
Digiterm 100. 
 
 
Para las pesadas de reactivos y otras sustancias empleadas, se uitlizó una 
Balanza Sartorius que proporciona una precisión de ±0.00001 gramos y una Balanza 
analítica de precisión Mettler Toledo AB104, con una sensibilidad de 0.1mg. 
 
 
Las medidas se llevaron a cabo en células de 50 mL de capacidad provistas de 
camisas termostáticas que poseen entradas para electrodos, termómetro y nitrógeno. 
 
 
Los electrodos utilizados fueron: 
-Electrodo de trabajo: Electrodo de carbón vitrificado IJCambria modelo ACE1H1420 
(área geométrica = 38.5 mm
2
) 
-Electrodo de referencia: Ag/AgCl/KCl 3M de Metrohm 6.0724.140 
-Electrodo auxiliar: Electrodo de Pt de Metrohm 6.0301.100 
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III.3. Resultados y Discusión 
 
 
Se ha trabajado con disoluciones de herbicidas modelos de distintas 
concentraciones. Se han registrado las curvas C-E que se muestran en las figuras III.2 
a III.5 y en todos los casos se ha observado una disminución de la capacidad, con 
respecto a la del electrolito soporte, al aumentar la concentración del herbicida. Este 
hecho puede ser explicado considerando que las moléculas del herbicida se adsorben 
sobre la superficie del electrodo, lo que da lugar a una modificación de la doble capa 
eléctrica. 
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Figura III.2: Curvas C-E en disoluciones de Simetrina a 25ºC y distintas 
concentraciones. 
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Figura III.3: Curvas C-E en disoluciones de Simazina a 25ºC y distintas 
concentraciones. 
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Figura III.4: Curvas C-E en disoluciones de Terbutrina a 25ºC y distintas 
concentraciones. 
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Figura III.5: Curvas C-E en disoluciones de Prometón a 25ºC y distintas 
concentraciones. 
 
Además, como puede observarse en las figuras, la disminución de la 
capacidad es independiente del potencial aplicado, es decir, las curvas de capacidad 
son prácticamente paralelas entre sí, siendo los valores de capacidad menores al 
aumentar la concentración de herbicida y llegando a valores mínimos constantes a 
partir de un valor de concentración que depende del herbicida considerado. Esto puede 
explicarse considerando que la adsorción del herbicida sobre el electrodo es 
independiente del potencial aplicado. El comportamiento debe estar relacionado con el 
hecho de que al pH del electrolito soporte las moléculas de los herbicidas triazínicos 
objeto del estudio no presentan carga [1-10]. 
 
La disminución de la capacidad puede ser debida a dos contribuciones. Por 
una parte, puede considerarse que la acumulación de las moléculas del herbicida sobre 
la superficie del electrodo disminuye el área, A, del condensador formado en la 
interfase electrodo-disolución. Por otro lado, la constante dieléctrica, ε, de la doble 
capa es diferente en presencia y en ausencia de moléculas de herbicida adsorbidas 
sobre la superficie del electrodo. Ambos parámetros, A y ε, son proporcionales a la 
capacidad diferencial, C. En efecto, para un condensador de placas paralelas de área 
A, constante dieléctrica ε y distancia entre placas r, la capacidad viene dada por: 
 
 
A
C
r
    (III.3) 
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Considérese que la disminución de la capacidad es proporcional al número de 
moléculas adsorbidas sobre la superficie del electrodo. Esto es equivalente a suponer 
que o bien ε, o bien A, son proporcionales a este número de moléculas, con lo que de 
la ecuación III.3 se llega fácilmente a: 
 
'C K     (III.4) 
 
donde Γ es la concentración del herbicida y K’ una constante. 
 
A un potencial determinado, el valor máximo de la capacidad, Cmax, 
corresponde a c=0, esto es, al electrolito soporte. Además, el valor mínimo, Cmin, de la 
capacidad corresponde a la máxima concentración superficial posible del electrodo 
Γmax y la disminución de capacidad, Cmax- Cmin, debe ser proporcional a dicha 
concentración superficial máxima. Por otra parte, a una concentración intermedia, la 
diferencia de capacidad con respecto a Cmax-C debe ser proporcional a la 
concentración superficial del herbicida, Γ. Puesto que la definición de recubrimiento 
superficial es: 
 
max




   (III.5) 
 
utilizando la ecuación III.4, es fácil llegar a  
 
max
max min
C C
C C




  (III.6) 
 
donde Cmax es la capacidad cuando θ = 0 y Cmin es la capacidad cuando θ =1. 
 
El equilibrio de adsorción de las moléculas triazínicas sobre la superficie del 
electrodo vendrá dado por la siguiente expresión: 
 
TRI + electrodo ↔ TRI-electrodo 
 
Si se considera que el recubrimiento y la concentración de herbicida se 
relacionan mediante la isoterma de Langmuir puede escribirse: 
 
1
ads
ads
K c
K c
 

   (III.7) 
 
 adsK c c     (III.8) 
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 1ads
K
c




  (III.9) 
 
y sustituyendo el valor de θ obtenido de la ecuación III.6, se obtiene: 
 
max
min
1
ads
C C
K
c C C
 
 
 
  (III.10) 
 
donde Kads es la constante de equilibrio del proceso de adsorción. 
 
 La ecuación III.10 significa que el término max
min
1 C C
c C C
 
 
 
 debe ser constante 
e independiente de la concentración de herbicida, en el rango de concentraciones 
dónde varía la capacidad diferencial. Como puede observarse en las figuras III.6 a 
III.8, en todos los casos se obtiene este comportamiento, pudiéndose determinar que 
los valores de Kads a 25ºC son 1.22x10
4
 para la Simetrina, 1.26x10
5
 para la Simazina y 
3.5x10
4
 para la Terbutrina. 
 
 
0.0 0.1 0.2 0.3 0.4 0.5
0.0
0.5
1.0
1.5
2.0
K
ads
=1.22·10
4
K
a
d
s
·1
0
-4
c·10
3
/mol·L
-1
 
Figura III.6: Representación correspondiente a la ecuación III.10 para la Simetrina a 
25ºC. 
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Figura III.7: Representación correspondiente a la ecuación III.10 para la Simazina a 
25ºC. 
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Figura III.8: Representación correspondiente a la ecuación III.10 para la Terbutrina a 
25ºC. 
 
Los valores obtenidos de Kads y las gráficas horizontales correspondientes a la 
ecuación III.10, son independientes del potencial al cual se mida la capacidad, lo cual 
indica que las aproximaciones antes hechas son aceptables y que los herbicidas se 
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absorben sobre la superficie del electrodo de carbón vitrificado siguiendo el modelo de 
la isoterma de Langmuir. 
 
Los valores de Kads obtenidos para la simetrina y la terbutrina son del mismo 
orden, pero el valor para la simazina es diez veces mayor. Esto indica que las 
clorotriazinas se adsorben sobre el electrodo más fuertemente que las metiltiotiazinas, 
al igual que ocurre sobre los electrodos de mercurio [4]. 
 
Para el prometón, el valor de Kads no puede obtenerse ya que es muy poco 
soluble en agua y para que se produzca la adsorción se necesitan concentraciones más 
altas que la correspondiente a la solubilidad. 
 
Para la simetrina, las medidas de capacidad diferencial se hicieron también a 
distintas temperaturas. Como puede verse en las figuras III.9 a III.12 la disminución 
de la capacidad diferencial es también independiente del potencial, para diferentes 
temperaturas. 
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Figura III.9: Curvas C-E en disoluciones de Simetrina a 8ºC y diferentes 
concentraciones. 
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Figura III.10: Curvas C-E en disoluciones de Simetrina a 15ºC y diferentes 
concentraciones. 
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Figura III.11: Curvas C-E en disoluciones de Simetrina a 20ºC y diferentes 
concentraciones. 
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Figura III.12: Curvas C-E en disoluciones de Simetrina a 25ºC y diferentes 
concentraciones. 
 
La dependencia de la constante de adsorción con la temperatura viene dada 
por: 
 
0 exp
adsHK K
RT
 
  
 
  (III.11) 
 
Los valores de Kads disminuyen con el incremento de la temperatura, como 
muestra la figura III.13. 
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Figura III.13: Representación correspondiente a la ecuación III.10 para la simetrina a 
diferentes temperaturas. 
 
La representación de lnKads vs. 1/T para la simetrina es lineal y a partir del 
valor de la pendiente puede determinarse la entalpía de adsorción obteniéndose que 
para la simetrina es ΔHads=17.5kJ mol
-1
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IV.1. Procesos de nucleación y crecimiento 
 
Hay una gran variedad de modelos para describir procesos de 
adsorción en los cuales la etapa controlante es de tipo cinético, de 
transferencia eléctrica o de difusión, en función del átomo o la molécula 
involucrada. Estos procesos se pueden dividir en bidimensionales (2D), 
con un posible crecimiento posterior capa a capa, y tridimensionales 
(3D). En el caso de moléculas orgánicas, la transición de fase sobre la 
superficie del electrodo consiste, básicamente, en el paso desde un estado 
con moléculas distribuidas al azar y una mínima interacción entre ellas, 
hasta un estado donde las moléculas están adsorbidas en posiciones fijas, 
formando una película ordenada por fuerzas cohesivas más fuertes. 
 
Existen diversas teorías cinéticas de formación de fases 2D o 3D 
[1]. Sin embargo, las únicas aplicadas en el contexto electroquímico son 
las que tratan de interpretar estos fenómenos sobre la base de la 
formación de un núcleo crítico. 
 
Las teorías de Nucleación-Crecimiento-Colisión (NCC) son de 
especial interés en electroquímica. En ellas se considera que, a partir de 
una alteración del potencial electródico, sobre la superficie de un 
electrodo se forma un agregado o clúster, el cual se disuelve si su tamaño 
es menor que el del núcleo crítico. Sin embargo, este clúster es estable si 
su tamaño es mayor que dicho valor crítico. Estos núcleos estables 
permiten un posterior crecimiento de la nueva fase formada. De esta 
manera, la teoría NCC es capaz de explicar la respuesta electroquímica de 
estos procesos y, en algunos casos, suministrar criterios de diagnóstico 
específicos. 
 
La estabilidad y crecimiento de los núcleos para dar lugar a la 
nueva fase condensada está regida por dos factores opuestos: la energía 
Gibbs ganada por la formación del cluster y, el trabajo gastado en 
expandir la frontera periférica del núcleo [2,3]. Suponiendo núcleos 
esféricos, la expresión correspondiente a la variación de energía Gibbs 
sería: 
 
3 24
4
3
  
V
G G r r       (IV.1) 
 
donde GV es la energía Gibbs por unidad de volumen asociada a la 
formación de la fase, r es el radio de la esfera y γ es la superficie libre por 
unidad de área. En la figura IV.1 puede verse la representación del 
comportamiento de ΔG, en la que el valor máximo corresponde a un 
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radio igual al radio crítico, siendo éste el necesario para que la formación 
del núcleo esté energéticamente favorecida. 
 
El primer término, proporcional a r
3
, es un término energético 
para el trabajo de formación del volumen del cristal. Esta energía es 
negativa y, por tanto, favorece dicha formación. 
 
El segundo término de la ecuación, proporcional a r
2
 es positivo, 
y se refiere al coste energético de formar una nueva superficie, 
desfavoreciéndose así el proceso. Inicialmente domina el segundo 
término, lo que significa que un cristal de radio crítico tiene que ser 
formado antes de que su crecimiento sea favorable. 
 
 
Figura IV.1: Curvas esquemáticas de energía Gibbs asociadas a la 
nucleación y crecimiento de un cristal. La curva resultante pasa por un 
máximo cuando el radio alcanza el radio crítico. 
 
Aunque esta teoría es capaz de explicar numerosos fenómenos de 
cambios de fase de moléculas orgánicas, en ocasiones incluso de forma 
cuantitativa, hay que tener en cuenta una serie de limitaciones en su 
posible aplicación: 
 
1- Se supone que no hay influencia por parte del disolvente o de las 
moléculas del electrolito soporte, que recubren el electrodo, antes de la 
formación de los núcleos. 
 
2- No se considera la posible heterogeneidad de la superficie electródica, 
obviándose así los posibles sitios preferentes de nucleación en función de 
la estructura cristalina. 
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3- En el caso de moléculas orgánicas, no se tiene en cuenta la estructura 
de las moléculas que forman los núcleos, ya que se consideran de simetría 
esférica. 
 
Según la teoría NCC, el fenómeno de nucleación y crecimiento se 
divide, idealmente, en cuatro procesos independientes: velocidad de 
nucleación, crecimiento de núcleos, coalescencia de los núcleos formados 
y corriente eléctrica intercambiada. 
 
A partir de la teoría NCC, y considerando la aproximación de que 
la velocidad de nucleación del proceso es estacionaria, lo cual en 
voltametría sólo se cumple a bajas velocidades de barrido, se llega a la 
conclusión de que la velocidad de nucleación es independiente de que 
ésta sea instantánea, progresiva o, incluso, de que se adapte a otros 
modelos cinéticos. La expresión final que se obtiene es: [4] 
5
24 5

  m
b
V
q b
i c
fv

      (IV.2) 
siendo el sobrepotencial aplicado 
0
 

E E Vt
f
  para el barrido 
catódico y 
0
( )  
 m
E E V t t
f
  para el barrido anódico; f = RT/nF, qm 
la carga total intercambiada, v la velocidad de barrido y tm el tiempo 
empleado en el barrido de ida para el barrido anódico. 
 
El signo + se usa en procesos de reducción (sobrepotencial 
negativo), y el signo – para procesos de oxidación (sobrepotencial 
negativo). El parámetro b es una constante relacionada con la cinética de 
nucleación, diferente para la reducción y la oxidación. 
 
Si se analiza detenidamente la ecuación (IV.2), se deduce 
fácilmente que para E=E
0
, es decir η=0, la corriente debe ser cero, tanto 
para la reducción como para la oxidación. Por tanto, debe existir una zona 
de potenciales entre ambos picos en donde la corriente sea cero. Esto 
tiene como consecuencia que la cinética de nucleación debe estar 
sometida a un fenómeno de histéresis, de forma que es necesario un cierto 
sobrepotencial para que tenga lugar la formación o destrucción de la fase 
2D. 
 
Aunque el estudio voltamétrico proporciona información valiosa 
acerca de este tipo de procesos, para su caracterización es fundamental el 
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estudio de la forma de las curvas i-t generadas en cronoamperometría 
[5,6]. Tras el salto cronoamperométrico se registran curvas i-t con un 
máximo de intensidad a tiempo diferente de cero, lo que no es atribuible a 
ningún proceso en el que la etapa controlante sea de tipo cinético, de 
transferencia eléctrica o de difusión [7,8]. 
 
Para explicar el comportamiento y la forma de las curvas de los 
procesos de nucleación y crecimiento bidimensionales, suele utilizarse el 
modelo de Bewick-Fleischmann-Thirsk (BFT), desarrollado inicialmente 
para la formación de películas anódicas sobre mercurio [9,10]. La 
ecuación general prevista por este modelo es: 
 
2
2 2
1 1
exp
2
     
          
    
At At
BFT m
e t t e
i bq t b
A A A A A
      (IV.3) 
 
donde qm es la carga total del proceso de formación de la fase, b (s
-2
) es 
un parámetro relacionado con la velocidad de crecimiento de los núcleos, 
y A (s
-1
) es la constante de velocidad de formación de los núcleos. 
 
Independientemente de que el proceso transcurra con intercambio 
de corriente farádica o sin él, se pueden definir dos casos extremos en 
función de la velocidad de nucleación: 
 
a) Nucleación instantánea [5,6]. Se da cuando la constante de la velocidad 
de nucleación tiende a infinito (A→), por lo que la fase se forma a 
partir de pocos núcleos que se forman simultáneamente y se desarrollan 
muy rápidamente. En este caso se cumple la relación: 
 
1
0.606 m m
m
i t
q e
                       (IV.4) 
 
donde im es la corriente máxima, tm el tiempo para el que i=im y qm la 
carga total intercambiada. La ecuación que rige el proceso es: 
 
2
1
exp 1
2
  
      
     
       m m m
i t t
i t t
                         (IV.5) 
 
b) Nucleación progresiva: Se da cuando la constante de velocidad es 
pequeña (A→0). En este caso, la fase 2D se forma a partir del 
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solapamiento de numerosos núcleos que se van formando y crecen poco a 
poco. En este caso, las ecuaciones correspondientes son: 
 
2
2exp 1.027
3
  
 
 
 
m m
m
i t
q
         (IV.6) 
 
2 3
2
exp 1
3
  
      
     
       m m m
i t t
i t t
        (IV.7) 
 
Los criterios dados en las ecuaciones anteriores, así como el 
ajuste numérico de los datos experimentales a las ecuaciones mostradas, 
se pueden utilizar para distinguir estos dos casos límite de nucleación. En 
la siguiente figura pueden observarse la forma típica de las curvas para 
estos dos casos extremos. 
 
 
 
Figura IV.2: Curvas cronoamperométricas típicas para nucleación 
instantánea (continua) y progresiva (discontinua). 
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IV.2. Experimental 
 
Los compuestos utilizados fueron el Quinmerac (QM), el 
Quinclorac (QC) y el precursor de ambos, el Ácido 8-
quinolinocarboxílico (A8QC). 
 
COOH
N
COOH
NCl
Cl
COOH
NCl
CH3
 
Ácido 8-quinolinocarboxílico                  Quinmerac                                  Quinclorac 
 
Figura IV.3: Estructuras de los compuestos quinolínicos estudiados. 
 
 
Los reactivos empleados fueron: Ácido 8-quinolinocarboxílico 
(A8QC) de Aldrich, Quinmerac (QM) y Quinclorac (QC) de BAS, 
hidróxido sódico (NaOH), cloruro sódico (NaCl), ácido acético (HAc), 
ácido fosfórico (H3PO4), carbonato sódico (Na2CO3), todos de Merck. 
 
En el intervalo comprendido entre pH=1.5 y pH=8 se utilizó una 
disolución reguladora de HAc y H3PO4 0.1M en ambos componentes, 
mientras que para pH>8 se utilizó una disolución reguladora de H3PO4 y 
Na2CO3, también 0.1M en cada componente. El pH se ajustó con NaOH y 
la fuerza iónica se fijó a 0.8 con NaCl. 
 
Las disoluciones stock de los reactivos se realizaron en agua 
ultrapura de MILLIPORE-MILLI Q y, se almacenaron a temperatura 
ambiente. Se comprobó que las disoluciones no se alteraban con el 
tiempo al menos durante todo el tiempo que fueron utilizadas, siendo 
reproducibles los experimentos realizados a lo largo de varios días. 
 
Las concentraciones de trabajo fueron de 5x10
-4
 M, para el A8QC 
y de 2x10
-4
 M para el resto. Hay que exceptuar aquellos casos en que se 
estudió la influencia de esta variable sobre el proceso electródico. 
 
Los registros intensidad-potencial en voltametría cíclica se han 
llevado a cabo con un potenciostato CHI650A IJCambria acoplado a un 
electrodo de mercurio de crecimiento controlado EF-1400 de BAS, para 
voltametría. 
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La velocidad de barrido fue de 0.1 Vs
-1
 excepto en los casos en 
los que se estudiaba la influencia de esta variable en el proceso 
electródico. 
 
Para el control de la temperatura se utilizó un termostato 
SELECTA, modelo Digiterm 100, manteniéndose a 25±0.1ºC. 
 
Las medidas de pH se realizaron con un pH metro Crison GLP21, 
con una precisión de ±0.01 unidades de pH, calibrado previamente con 
disoluciones tampón, una de pH = 7 y otra de pH próximo a la zona de 
medida. 
 
Para las pesadas de reactivos y otras sustancias empleadas, se 
utilizó una Balanza Sartorius que proporciona una precisión de 0.00001 
gramos y una Balanza analítica de precisión Mettler Toledo AB104, con 
una sensibilidad de 0.0001 mg. 
 
Todas las medidas se llevaron a cabo en células de 25 mL de 
capacidad provistas de camisas termostáticas. Las células poseen entradas 
para electrodos, termómetro y nitrógeno. 
 
 Los electrodos utilizados fueron: 
 
a) Electrodos de trabajo 
- Electrodo de carbón vitrificado IJCambria modelo 
ACE1H1420 
- Electrodo de mercurio de crecimiento controlado de BAS 
MF-2090 
 
b) Electrodos de referencia 
- Ag/AgCl/KCl 3M de Metrohn 6.0724.140 
 
c) Electrodo auxiliar 
- Electrodo de Pt de Metrohn 6.0301.100 
 
El mercurio utilizado en nuestro estudio se lavó previamente con 
una disolución de HNO3 al 5% y, a continuación, con agua destilada 
durante varios días. Posteriormente, se sometió a procesos de filtración, 
secado y destilación, éste último tres veces. 
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Las medidas se llevaron a cabo después de eliminar el oxígeno de 
la disolución, para lo cual se hizo pasar a través de la misma una corriente 
de nitrógeno durante 10 minutos. 
 
El análisis de los datos i-E se realizó de la forma descrita en el 
Capítulo II, apartado II.2.2 para el IMBM. 
 
El área del electrodo de mercurio se calculó de la siguiente 
forma: a una temperatura de 20ºC se pesaron 50 gotas de mercurio 
obteniéndose una masa de 0.084 gramos, por lo que la masa media de una 
gota sería de 0.00168 gramos. A partir de la densidad del mercurio puede 
determinarse el volumen que ocuparía una gota, obteniéndose un valor de 
1.24x10
-10
 m
3
. suponiendo que la gota es esférica se concluyó que su área 
es de 0.012 cm
2
. 
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IV.3. Resultados y discusión 
 
IV.3.1. Ácido 8-quinolinocarboxílico 
 
Cuando se realizan medidas de voltametría cíclica sobre 
electrodo de mercurio en disoluciones de A8QC en medio ácido se 
observa en el barrido de reducción la aparición de un prepico estrecho y 
puntiagudo característico de procesos de adsorción (pico 1) y a 
potenciales más negativos la aparición de un segundo pico distorsionado 
que parece que corresponde a un proceso controlado fundamentalmente 
por difusión (pico 2). Esto se ilustra en la Figura IV.5. 
 
Al aumentar el pH ambos picos se desplazan hacia potenciales 
más negativos y evolucionan de manera que el pico 2 se va definiendo y 
los potenciales de ambos se aproximan hasta que se observa un único 
pico a pH neutro-básico (Figura IV.5) que se denominará pico 3. La 
distorsión del pico 2 afecta fuertemente a los potenciales de pico, lo que 
origina la dependencia anómala con el pH observada en la figura. 
 
 El potencial de pico del pico 1 se desplaza –59.6 mV por unidad 
de pH, mientras que el pico 3 lo hace a razón de –80 mV pH–1. 
 
-1.6 -1.2 -0.8 -0.4 0.0
0.0
0.5
1.0
1.5
2.0
2.5
3.0
i/

A
E/V
 pH 1.78
 pH 5.96
 pH 7.58
 pH 9.14
Figura IV.4: A8QC 5x10
-4
 M. Voltametría cíclica a 0.1V/s y distintos 
valores de pH. Electrodo de mercurio. 
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Figura IV.5: A8QC 5x10
-4
 M. Variación del potencial de los picos con el 
pH. v=0.1V/s. Electrodo de mercurio. 
 
 
 
En el barrido de vuelta aparece un pico de reoxidación el cual 
sólo se observa a altas velocidades de barrido o valores de pH altos, a 
valores de potencial aproximadamente 0.6 V más positivos que los de 
reducción. 
 
 
 
Las intensidades de pico dependen del pH. Las intensidades de 
los picos 2 y 3 disminuyen al aumentar el pH hasta que desaparecen en 
torno a pH 7 y 12, respectivamente (Figura IV.6). 
 
 
 
La semianchura del pico, w1/2, esto es, la diferencia entre el 
potencial de pico y el potencial al cual la intensidad es la mitad de la 
intensidad de pico, en la zona de potenciales previos al potencial de pico, 
es de 18±2 mV para el pico 1 y no depende del pH. 
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Figura IV.6: A8QC 5x10
-4
 M. Variación de la intensidad de los picos con 
el pH. v=0.1V/s. Electrodo de mercurio. 
 
 
 
La evolución de los voltagramas con la velocidad de barrido se 
muestra en la Figura IV.7. Como puede observarse, al aumentar la 
velocidad de barrido los picos de reducción se desplazan hacia valores 
más negativos de potencial. Para el pico 1, el potencial de pico varía de 
forma aproximadamente lineal con el logaritmo de la velocidad de 
barrido, con una pendiente de -61 mV década
-1
, mientras que esta 
dependencia no es lineal para el pico 2. 
 
De la misma forma, las intensidades de pico aumentan con la 
velocidad de barrido de modo que para el primer pico el logaritmo de la 
intensidad de pico varía de forma lineal con el logaritmo de la velocidad 
de barrido, con una pendiente de 0.54. Para el pico 2 esta dependencia no 
es lineal. 
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Figura IV.7: A8QC 5x10
-4
 M. Voltametría cíclica a pH 1.78 y distintas 
velocidades de barrido. Electrodo de mercurio. 
Interior (derecha): Variación de los potenciales de pico con el logaritmo 
de la velocidad de barrido.  
Interior (izquierda): Variación del logaritmo de la intensidad de pico con 
el logaritmo de la velocidad de barrido. 
 
 
 
 
 
Las medidas de voltametría cíclica realizadas a diferentes 
concentraciones con el electrodo de mercurio, figura IV.8, ponen de 
manifiesto que el pico 1 se hace más estrecho y puntiagudo al aumentar 
esta variable, siendo este efecto más evidente a valores de concentración 
por encima de 2x10
-4
 M. Por otra parte, el pico 2 no se puede distinguir a 
bajas concentraciones y comienza a definirse a partir del valor 
mencionado. 
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Figura IV.8: A8QC. pH=1.78. v=0.1V s
–1
. Voltametría cíclica a distintas 
concentraciones. Electrodo de mercurio. 
Interior: Variación de los potenciales de pico con el logaritmo de la 
concentración. 
 
 
 
 
 
El pico 1 se desplaza hacia potenciales menos negativos al 
aumentar la concentración. La variación del potencial de pico con el 
logaritmo de la concentración no es lineal. La intensidad del pico 
tampoco varía linealmente con la concentración, como puede observarse 
en la figura IV.9. Estos hechos son característicos de la existencia de 
procesos de adsorción. 
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Figura IV.9: A8QC. pH=1.78. v=0.1 V s
–1
. Variación de las intensidades 
de los picos de reducción con la concentración. Electrodo de mercurio. 
 
 Para confirmar la existencia de los procesos de adsorción se ha 
realizado un estudio voltamétrico a bajas velocidades de barrido. En estas 
condiciones, para procesos de nucleación y crecimiento 2D debe 
cumplirse que la anchura a la mitad de la altura, w1/2 (mV), la histéresis 
entre los procesos de reducción y de oxidación, ΔEp (mV), así como la 
intensidad de pico, ip disminuyen al disminuir la velocidad de barrido (v). 
A partir de la ecuación IV.2 se pueden obtener criterios de diagnóstico 
para este tipo de procesos de nucleación [4]: 
 
ip = cte·v
x
      
ΔEp = cte·v
(1-x)
         (IV.8) 
w1/2 = cte·v
(1-x)
         
 
con x ≥ 0.6        
 
 A la vista de estos criterios se han representado las semianchuras 
de pico y las intensidades de pico frente a la velocidad de barrido en 
escala doble logarítmica (el criterio de histéresis no se ha podido utilizar 
debido a la ausencia de pico de oxidación), como se puede observar en la 
figura IV-10. En ambos casos las representaciones fueron lineales con 
pendientes de 0.42 y 0.74, próximas a los valores esperados para 
nucleación 2D.  
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Figura IV.10: A8QC. pH=1.78. Representación de log w1/2 (arriba) y 
log iP (abajo) vs. velocidad de barrido a bajas velocidades. Electrodo de 
mercurio. 
 
 
 
 A la vista de estos resultados voltamétricos, se han realizado 
medidas de cronoamperometría a diferentes concentraciones y 
potenciales, dentro del rango de potenciales correspondientes al prepico. 
Similarmente a los procesos bidimensionales, las transiciones de fase de 
una capa delgada de material orgánico depositada sobre un electrodo 
sólido presentan una curva cronoamperométrica con un máximo a un 
tiempo mayor que cero, característico de una cinética dominada por 
fenómenos de nucleación y crecimiento (figura IV.11). 
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Figura IV.11: A8QC 5x10
–4
 M. pH=1.78. Cronoamperogramas sobre 
electrodo de mercurio. Potencial inicial: –0.68 V. 
 
 
 
Estas curvas cronoamperométricas se han analizado utilizando 
modelos de nucleación y crecimiento 2D. En concreto, se han realizado 
ajustes utilizando el modelo BFT con nucleación progresiva, pero no es 
posible generar un conjunto de parámetros que permitan ajustar los 
cálculos teóricos a los resultados experimentales, lo que permite descartar 
este tipo de nucleación. Sin embargo, cuando se utilizan las ecuaciones 
correspondientes a la nucleación instantánea, se obtienen buenos ajustes. 
Los parámetros utilizados en los ajustes son consistentes entre sí. 
Algunos de estos ajustes se presentan en la figura IV.12. 
 
De los parámetros de las curvas se obtiene el valor de la carga 
correspondiente al proceso de nucleación. Por otra parte, esta carga puede 
también calcularse por integración de los picos voltamétricos. En ambos 
casos, la carga crece al aumentar la concentración de A8QC desde 6x10
–5
 
M hasta aproximadamente 2x10
–4
 M, permaneciendo constante a partir de 
este valor, lo que indica que esta concentración es la necesaria para que 
se forme una monocapa completa. Los valores obtenidos en voltametría 
son alrededor de 33 μA·cm–2, ligeramente mayores que los obtenidos 
mediante las medidas cronoamperométricas, de 28 μA·cm–2. Esta 
discrepancia puede atribuirse, como se verá más adelante, a la 
contribución de la reducción de las moléculas que alcanzan el electrodo 
por difusión.  
Capítulo IV 
 121 
 
Figura IV.12: A8QC. Simulación de las curvas cronoamperométricas. 
Potencial  inicial:  –0.68 V.   Potencial  final:  a) –0.790 V; b) –0.800 V; 
c) –0.820V. 
 
 
 
 A partir de los datos de carga obtenidos en las medidas de 
cronoamperometría, se puede establecer que el área ocupada por una 
molécula de A8QC es de 57·n Å
2
, donde n es el número de electrones 
implicados en el proceso global de reducción. Si se utilizan los datos de 
voltametría este valor es de 48·n Å
2
. 
 
 Se ha utilizado el programa Arguslab (Mark A. Thompson, 
Planaria Software LLC, Seattle, WA, USA) en su versión 4.0.1, el cual 
permite la construcción de moléculas en pantalla así como realizar 
optimizaciones de la geometría usando el campo de fuerza UFF, y 
utilizando los niveles semiempíricos como MNDO, AM1 o PM3. Existe 
también la posibilidad de realizar cálculos de un punto usando los 
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métodos semiempíricos de Hückel Extendido o ZINDO. Tiene buenas 
facilidades para el cálculo de la densidad electrónica. Con este programa 
se ha construido un modelo del A8QC y se ha optimizado su geometría. 
La medida del área ocupada por una molécula con este programa ha dado 
como resultado un valor de 53 Å
2
, valor que comparado con el 
experimental implica que n=1, esto es, que el proceso de reducción tiene 
que ser monoelectrónico.  
  
Se han realizado experimentos añadiendo a la disolución el 
tensoacticvo Tritón X-100 con objeto de eliminar la contribución de estos 
procesos de adsorción, observándose que la forma del pico 1 evoluciona 
con esta adición. Así, al añadir el surfactante a la disolución se observa 
que en voltametría cíclica en electrodo de mercurio (figura IV.13) el 
prepico disminuye de intensidad, dando lugar paralelamente a la 
aparición de un nuevo pico a potenciales ligeramente más negativos. A 
una concentración suficientemente alta de Tritón X-100, los voltagramas 
muestran únicamente este nuevo pico, el cual ya no es tan estrecho y 
puntiagudo como el prepico en ausencia del surfactante. Esto sólo puede 
ser debido a que el A8QC no se adsorbe sobre la superficie del electrodo. 
Ahora, la reducción monoelectrónica del A8QC no se da a partir de las 
moléculas adsorbidas sobre la superficie del mercurio, sino a partir de las 
que alcanzan al electrodo por difusión. El pico 2 observado en ausencia 
de Tritón X-100, sigue apareciendo a potenciales más negativos, pero  no 
está tan distorsionado en presencia del surfactante como en ausencia del 
mismo. En el barrido de vuelta, el pico de reoxidación se observa a 
valores más bajos de pH y menores velocidades de barrido. 
 
En la figura IV.13-C y IV.13-D puede apreciarse que por encima 
del 6x10
-3 
% de tensoactivo los voltagramas coinciden prácticamente, y a 
los potenciales del primer pico ya no aparecen restos del prepico. Por otra 
parte, un exceso de Tritón origina la aparición de espuma, dificultándose 
así las medidas experimentales. Así pues, se ha optado por añadir un 
6.4x10
-3 
% de surfactante, valor que garantiza que la forma del pico es la 
correspondiente a una saturación de tensoactivo y, que al mismo tiempo 
minimiza la producción de espuma. En la figura IV.13-E se muestran 
algunos registros en estas condiciones. 
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Figura IV.13: A8QC 5x10
-4
M. v=0.1 V s
–1
. Voltametría cíclica. (A a D) 
pH 1.7 y distinto contenido en Triton X-100  (E). 6.4x10
-3
% Tritón X-100 
y distintos valores de pH. Electrodo de mercurio. 
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La evolución de los voltagramas con el pH, la velocidad de 
barrido y la concentración de A8QC es parecida a la observada cuando no 
se añade Tritón X-100 a la disolución.  
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Figura IV.14: Variación del potencial de los picos de oxidación y 
reducción con el pH. Electrodo de mercurio. 6.4x10
-3
% Tritón X-100. 
 
 
Como puede verse en la figura IV.14 los potenciales de los picos 
de oxidación y reducción se desplazan hacia valores más negativos al 
aumentar el pH. Alrededor de pH 6.5 los picos 1 y 2 se combinan en un 
solo pico (pico 3), que es el único que se observa partir de este valor de 
pH. El potencial del pico 1 varía –81 mV·pH–1, el del pico 2 varía –39.5 
mV·pH
–1
, el del pico 3 varía –42 mV·pH–1 y el del pico anódico, a 
pH<6.5, –65 mV·pH–1.  
 
 
Cuando se varía la concentración del A8QC, las representaciones 
de los potenciales de los picos de reducción frente al logaritmo de la 
concentración son lineales, con pendientes de 14.4 mV década
-1
 y de 13.6 
mV década
-1
 para el pico 1 y 2, respectivamente (figura IV.15). 
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Figura IV.15: A8QC. pH=1.7. v=0.1V/s. Voltametría cíclica a dos 
concentraciones. Electrodo de mercurio. 6.4x10
-3
% Tritón X-100. 
 
 
Por otro lado, al aumentar la concentración de A8QC la relación 
de la intensidad del pico 2 al pico 1 aumenta. Esto se puede cuantificar 
mejor analizando las corrientes de los voltagramas convolucionados. Para 
ello, los barridos de ida de los voltagramas se analizaron utilizando la 
voltametría de convolución [11-16]. Así, las curvas i-E se transforman en 
curvas J-E calculando las integrales de convolución: 
 
 

 
t
0
2/1
2/1 d
)t(
)(I
J    (IV-9) 
donde J es la corriente convolucionada,  una variable de integración y el 
tiempo t está relacionado con el potencial a través de la velocidad de 
barrido. De esta manera se obtienen curvas sigmoides parecidas a los 
polarogramas dc, siendo el valor límite de la corriente convolucionada, 
JL, independiente del mecanismo de la reacción electroquímica: 
JL = nFAD
1/2
c0                                         (IV-10) 
donde n es el número de electrones intercambiados en el proceso, A el 
área del electrodo y, D y c0 el coeficiente de difusión y la concentración 
del depolarizador en el seno de la disolución, respectivamente. 
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En la figura siguiente se presenta el cociente de las corrientes 
convolucionadas límites del pico 2 y del pico 1, el cual aumenta con la 
concentración de A8QC. A partir de una concentración de 1x10
–4
 M, esta 
relación es prácticamente la unidad y ya no cambia con la concentración. 
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Figura IV.16: A8QC. pH=1.7. v=0.1V/s. Variación de la relación entre 
las intensidades convolucionadas límites de los picos 1 y 2 con la 
concentración. Electrodo de mercurio. 6.4x10
-3
% Tritón X-100. 
 
 
Los potenciales de pico varían linealmente con el logaritmo de la 
velocidad de barrido, con pendientes de –43 mV década-1 y –7.8 mV 
década
-1
 para los picos 1 y 2, respectivamente. 
 
 
 
A una concentración tal que los dos picos son iguales, la 
intensidad del pico 1 aumenta con el logaritmo de la velocidad de barrido 
con una pendiente de 0.48. Además, las corrientes convolucionadas 
límites de ambos picos son prácticamente independientes de la velocidad 
de barrido, como se muestra en las figuras IV.17 y IV.18. 
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Figura IV.17: A8QC 5x10
-4
M. pH=1.7. Voltametría cíclica a distintas 
velocidades de barrido. Electrodo de mercurio. 
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Figura IV.18: A8QC 5x10
–4
. pH=1.7. Variación de las intensidades 
convolucionadas de los picos 1 y 2 con la velocidad de barrido. Electrodo 
de mercurio. 6.4x10
-3
% Tritón X-100. 
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 El análisis de los voltagramas de convolución del primer pico en 
estas condiciones, es consistente con el correspondiente a un proceso de 
electrodimerización [16]. 
 
 Todos estos resultados indican que, a concentraciones 
suficientemente elevadas, los voltagramas corresponden a un proceso 
monoelectrónico de electrodimerización, seguido por otro proceso, 
también monoelectrónico. Ambas reacciones dependen del pH, pero el 
primero se desplaza en mayor medida que el segundo con esta variable, 
por lo que a un pH próximo a 7 ambos procesos se unen en uno solo, 
cuya corriente convolucionada corresponde al valor de un proceso 
monoelectrónico. Además, el pKa de protonación del nitrógeno 
quinolínico del A8QC es de 6.8 (véase capítulo I) por lo que a partir de 
este valor de pH la dependencia con la acidez del medio del primer pico 
debe ser mayor que en medios más ácidos y, por tanto, los potenciales de 
reducción se hacen más negativos que los correspondientes al segundo 
pico con más facilidad que si no existiera esta protonación. 
 
La disminución de corriente en medios básicos indica que hay 
una etapa de protonación que, a medida que aumenta el pH, se hace cada 
vez más lenta, de modo que la velocidad de producción del reactivo que 
se reduce en el electrodo se encuentra limitada por la velocidad de 
protonación y a valores de pH suficientemente altos esta etapa es muy 
lenta y la reducción ya no se da. Esta etapa de protonación podría ser la 
del anillo de quinolina. 
 
 El hecho de que la intensidad relativa del primer pico disminuya 
al aumentar la concentración puede ser debido a una competencia entre 
reacciones químicas de primer y segundo orden, esto es, a la competencia 
entre un proceso ECE y una dimerización. Esto se ilustra a continuación. 
 
 Considérese el siguiente esquema de reducción: 
 
     (IV-11) 
 
 
   (IV-12) 
 
 
       (IV-13) 
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Este esquema corresponde a un mecanismo ECE, donde la etapa 
química IV-12 es intermedia a dos transferencias monoelectrónicas. 
 
Además, puede darse también la dimerización del radical: 
 
    (IV-14) 
 
 
Esta reacción se encuentra en competencia con la IV-12. A bajas 
concentraciones, la reacción de primer orden es más rápida que la de 
segundo orden, y el proceso aparece como una reducción bielectrónica, 
mostrando un único pico de reducción. Al aumentar la concentración de 
reactivo, la reacción de segundo orden aumenta de velocidad más 
rápidamente que la de primer orden, ya que la primera varía con el 
cuadrado de la concentración de reactivo y la segunda lo hace linealmente 
con esta variable. De esta manera, a concentraciones suficientemente 
elevadas todo el proceso transcurrirá a través de la reacción IV-14 y la 
onda aparecerá como monoelectrónica. La dependencia del potencial de 
pico con el pH se encuentra reflejada en la intervención de los iones H
+
 
indicada en el mecanismo. 
 
A potenciales más negativos, aparece un pico adicional que 
debería corresponder a la reducción directa del radical, la cual se daría a 
potenciales más negativos que la del radical catión. 
 
   (IV-15) 
 
Este proceso es monoelectrónico a altas concentraciones. La 
dependencia del potencial de pico con la velocidad de barrido está de 
acuerdo con dicho esquema [21]. No obstante, la dependencia del 
potencial de pico con la concentración es la inversa de la esperada para 
un proceso de este tipo. Además, como se observa en la figura IV-6, el 
segundo pico disminuye de intensidad con el pH hasta desaparecer. Esto 
implica que en realidad no hay dos procesos monoelectrónicos que se 
confunden en uno bielectrónico sino, que el segundo pico debe 
corresponder a la reducción de algún producto del proceso que ocurre a 
los potenciales del primer pico. Puesto que el pico 2 sólo aparece cuando 
el pico 1 se observa claramente y, además, esta reducción no puede 
corresponder a ninguno de los dos radicales R
•
 o R
+•
, la única opción 
razonable es que corresponda a la reducción del dímero: 
 
    (IV-16) 
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Además, la variación del potencial de pico con el pH indica que 
al menos un ion H
+
 interviene en la reducción, como se recoge en la 
reacción IV-16. 
 
La aparición de un pico de reoxidación a potenciales menos 
negativos que el pico de reducción refuerza la hipótesis del mecanismo de 
electrodimerización, ya que este comportamiento ha sido observado en 
numerosas ocasiones para este tipo de procesos, como por ejemplo en las 
referencias 17 a 20. El mecanismo por el cual se oxida el dímero no es el 
inverso del mecanismo de reducción del monómero, ya que para ello 
sería necesario que antes de la transferencia electrónica se diese una etapa 
química con escisión del dímero en dos especies monoméricas (tipo R
•
) 
que se oxidarían a continuación. Sin embargo, esto es muy improbable, 
siendo lo más lógico (y habitual) que la oxidación se dé por transferencia 
electrónica directamente sobre el dímero, lo que explica la diferencia 
entre los potenciales de reducción y de reoxidación. Además, por encima 
de pH 7 el potencial de oxidación del dímero no depende del pH, lo que 
debe estar relacionado con el pKa de protonación del A8QC. 
 
A concentraciones menores, hay una competición entre el 
proceso de dimerización y el ECE de modo que el primer pico tiene una 
intensidad de más de un electrón pero menos de dos, y la extensión de la 
reducción del radical depende de la extensión de la dimerización. 
 
En cuanto al mecanismo concreto de la reducción, parece 
razonable pensar que el electrón entra en el grupo carboxilo de la 
molécula, siendo el producto de la reducción bielectrónica un aldehído, 
que puede estar hidratado como sucede en la reducción de ácidos 
carboxílicos derivados de piridina, con una estructura heterocíclica 
nitrogenada similar [23-29] y referencias citadas en ellas. Resultaría 
arriesgado especular sobre la estructura de los dímeros sin más datos 
experimentales sobre los productos de reducción. 
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IV.3.2. Quinmerac 
 
 En líneas generales, el comportamiento del quinmerac es 
parecido al del A8QC, aunque con importantes diferencias. Como puede 
verse en la figura IV.19, de nuevo aparecen dos picos de reducción y un 
pico de reoxidación a potenciales menos negativos.  
 
Figura IV.19: QM. 5x10
-4
M. Voltametría cíclica a distintos valores de 
pH. v=0.1V/s. Electrodo de mercurio. 
 
No obstante, el primer pico de reducción, que se desplaza en 
mayor medida al aumentar el pH que el segundo, deja de observarse a 
pH≈6. Este comportamiento es diferente del observado para el A8QC, en 
el cual es el segundo pico el que desaparece al aumentar el pH, tras una 
disminución de intensidad (figura IV.6). 
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Al mismo tiempo, aparece un tercer pico de reducción a 
potenciales más negativos (figura IV.19 B y C), en principio de la misma 
intensidad que el segundo pico. Ambos se aproximan hasta prácticamente 
confundirse en uno solo a pH suficientemente básico. Esto se ha 
comprobado realizando la convolución de los barridos de ida de los 
voltagramas, utilizando las ecuaciones IV-9 y IV-10. El valor de la 
corriente límite convolucionada, JL, del pico 1 es aproximadamente la 
mitad de la corriente límite total. 
 
La señal de reducción disminuye de intensidad al aumentar el pH 
hasta desaparecer en medios básicos como sucedía para el A8QC. 
 
En cuanto al pico de reoxidación (figura IV.20), al contrario de lo 
que sucedía en el caso del A8QC, muestra una fuerte dependencia del pH. 
Así, este pico disminuye de intensidad hasta casi desaparecer a pH 4, y 
vuelve a aumentar de intensidad hasta alcanzar un nuevo valor por 
encima de pH 6, aunque ahora la intensidad del pico es mucho menor que 
en medios ácidos y su anchura es mayor. Este comportamiento debe estar 
relacionado con el mecanismo de reoxidación del dímero, el cual debe 
cambiar con la acidez del medio. 
 
Figura IV.20: QM. 5x10
-4
M. Barrido de vuelta de los voltagramas de la 
figura IV.19. 
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En la figura IV.21 se presentan los voltagramas cíclicos a dos 
concentraciones en medios muy ácidos. Como puede verse, de nuevo la 
relación de intensidades de los picos de reducción cambia con la 
concentración. 
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Figura IV.21: QM. Voltametría cíclica a dos concentraciones. pH 1.7. 
v=0.1V/s. Electrodo de mercurio. 
 
El primer pico se desplaza hacia potenciales menos negativos a 
medida que aumenta la concentración de quinmerac, como cabe esperar 
para un proceso de electrodimerización [22]. No obstante, el 
desplazamiento es mayor que el esperado para un proceso regido por 
difusión, lo cual es debido evidentemente a la adsorción del reactivo y/o 
los productos sobre el electrodo. Esto se pone de manifiesto en la 
curvatura de la representación de la intensidad de pico vs. concentración 
de quinmerac (parecida a la observada para el A8QC, figura IV.9). 
 
Además, al aumentar la velocidad de barrido, el primer pico 
aumenta de intensidad en mayor medida que el segundo, como se muestra 
en la figura IV.22. La pendiente de la representación de log iP vs. log v es 
de 0.76 para el pico 1 y muy próxima a 0.5 para el pico 2. Estos valores 
confirman la aportación de la adsorción al proceso de reducción que tiene 
lugar a los potenciales del primer pico. Los potenciales de pico se 
desplazan alrededor de –25 mV·década–1 con la velocidad de barrido, en 
ambos casos. 
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Figura IV.22: QM 2x10
–4
 M a pH 2.07. Voltagramas cíclicos a diferentes 
velocidades de barrido. Electrodo de mercurio. 
 
 
En la figura IV.22 se puede observar también la evolución de la 
intensidad en el barrido de vuelta con la velocidad de barrido. Como 
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puede verse, a bajas velocidades de barrido, se observa un pico de 
reoxidación a potenciales próximos al primer pico de reducción y con una 
intensidad menor que éste. Además, se observa un pico incipiente a 
potenciales 0.4 V menos negativos que el pico de reducción. Al aumentar 
la velocidad de barrido este pico de reoxidación se hace más importante 
en detrimento del pico de reoxidación observado a potenciales más 
negativos, el cual desaparece a partir de una velocidad de barrido 
relativamente elevada. 
 
En la figura IV.23 se presenta un estudio con el potencial de 
inversión que indica que el pico de reoxidación está relacionado con el 
primer y segundo picos de reducción, ya que tanto su potencial como su 
intensidad de pico evolucionan hasta que el barrido se extiende a los dos 
picos de reducción. 
 
Figura IV.23. QM 2x10
–4
 M a pH 2.07. Voltagramas cíclicos a 0.1 V·s
–1
 
y diferentes potenciales de inversión. Electrodo de mercurio. 
 
 
El comportamiento ilustrado por estas dos figuras puede 
explicarse mediante el esquema de reducción propuesto para el A8QC 
(reacciones IV-11 a IV-16) si se considera que la reacción IV-12 es 
reversible. De esta forma, a bajas velocidades de barrido, el tiempo que se 
deja transcurrir la reacción es relativamente alto y se produce suficiente 
concentración de radical catión como para que éste se reduzca en la 
segunda etapa de transferencia electrónica y el producto se reoxide, lo 
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cual sucede a potenciales próximos al de la primera transferencia 
electrónica. A velocidades de barrido más elevadas, el radical producido 
en la primera etapa (reacción IV-11) no tiene tiempo suficiente para 
protonarse y reducirse, por lo que la reacción más importante es la 
dimerización, de modo que el dímero se reoxida, como ya se vio, a 
potenciales menos negativos. 
 
 
Se ha llevado a cabo un estudio cronoamperométrico del 
quinmerac en la misma línea que el efectuado para el A8QC, cuyo 
resultado para una concentración se presenta en la figura IV.24. 
 
 
 
 
Figura IV.24: QM 5x10
–4
 M. pH=1.6. Cronoamperogramas sobre 
electrodo de mercurio. Potencial inicial: -0.6 V. 
 
 
 
 
Las curvas cronoamperométricas se han analizado también en 
este caso utilizando las ecuaciones correspondientes a la nucleación 
instantánea, obteniéndose buenos ajustes, algunos de los cuales se 
representan en la figura IV.25. 
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Figura IV.25: QM. Simulación de las curvas cronoamperométricas. 
Potencial inicial: -0.6V. Potencial final: a) -0.76V; b) -0.77 V; c) -0.78V. 
 
 
A partir de los datos de carga obtenidos en las medidas de 
cronoamperometría, se puede establecer que el área ocupada por una 
molécula de quinmerac es de 76·n Å
2
, donde n es el número de electrones 
implicados en el proceso global de reducción. Con el programa Arguslab 
se ha construido un modelo del quinmerac y se ha optimizado su 
geometría. La medida el área ocupada por una molécula con este 
programa ha dado como resultado un valor de 71 Å
2
, valor que 
comparado con el experimental implica que n=1, esto es, que el proceso 
de reducción tiene que ser monoelectrónico. 
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Se han registrado voltagramas de pulso diferencial en función del 
pH, algunos de los cuales se presentan en la figura IV.26. Al igual que 
sucedía para el A8QC, los dos picos de reducción se desplazan hacia 
potenciales más negativos a medida que aumenta el pH y se confunden en 
uno solo a pH próximo al pKa de protonación del quinmerac (en este caso 
4.3). Por encima de pH 9 la intensidad de este pico disminuye, hasta 
desaparecer a pH 12. 
 
 
 
Figura IV.26: QM. Voltametría de pulso diferencial. Los valores de pH se 
dan en la figura. Electrodo de mercurio. 
 
 
 Cuando se añade Tritón X-100 a las disoluciones de quinmerac, 
el primer pico desaparece completamente del barrido de ida del 
voltagrama, quedando únicamente un pico de reducción, como se muestra 
en la figura IV.27. Además, el pico que aparece cuando se utiliza el 
surfactante tiene una corriente límite convolucionada muy parecida al 
voltagrama completo en ausencia de Tritón X-100, lo que indica que el 
número de electrones involucrados en el proceso de reducción no cambia 
en presencia de tensoactivo. 
 
Capítulo IV 
 139 
-1.4 -1.2 -1.0 -0.8
0.0
0.5
1.0
1.5
2.0
2.5
3.0
3.5
4.0
i/

A
E/V
 Sin triton
 Con triton
 
Figura IV.27:  QM.  Voltametría  cíclica. Barrido de reducción.   pH 5.04. 
v=0.5V/s. 
 
 
La completa desaparición del primer pico tiene que estar 
originada por el desplazamiento de las moléculas adsorbidas sobre el 
electrodo por parte de las moléculas de tensoactivo, que recubren la 
superficie del mercurio. La modificación de la interfase debida a este 
recubrimiento hace que la reducción del quinmerac sea más difícil, por lo 
que se da a potenciales más negativos. 
 
Este comportamiento difiere completamente del observado para 
el A8QC (véase la figura IV.13). No obstante, en el barrido de 
reoxidación sigue apareciendo un pico a potenciales mucho más positivos 
que el de reducción, que debe corresponder a la oxidación del dímero 
obtenido en la reducción. 
 
A la vista de todos estos resultados, se puede concluir que el 
proceso de reducción del quinmerac debe ser esencialmente del mismo 
tipo que el del A8QC, esto es, una electrodimerización en competencia 
con un proceso ECE, según el proceso descrito  mediante  el esquema  
IV-11 a IV-16. No obstante, la ausencia de un segundo pico que 
evoluciona con el pH en presencia de tensoactivo indica que no se da la 
reducción del dímero a potenciales más negativos que la del monómero. 
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Cuando se utiliza un electrodo de carbón vitrificado, los 
voltagramas cíclicos son del tipo del que se muestra en la figura IV.28. 
 
 
 
Figura IV.28. QM 2·10
-4
 M. pH 2. v=0.1 V·s
–1
. Electrodo de carbón 
vitrificado. 
 
 
Como puede verse, se observa un pico de reoxidación que, en 
este caso, se encuentra a potenciales más alejados del pico de reducción 
que con el electrodo de mercurio. En realidad, es el pico de reducción el 
que aparece a potenciales más negativos que en el electrodo de mercurio. 
Además, el pico anódico aparece también en todo el rango de pH 
estudiado. Pero, al contrario que en el electrodo de mercurio, no se 
observan dos picos de reducción separados, incluso cambiando 
ampliamente la concentración o la velocidad de barrido. Esto es similar a 
lo que ocurre con el electrodo de mercurio en presencia de Triton X-100, 
y la explicación debe ser la misma, esto es, la ausencia (o muy baja 
intensidad) de adsorción sobre el electrodo. 
 
Se ha utilizado la voltametría de pulso diferencial con objeto de 
discriminar entre procesos situados a potenciales muy próximos. Como 
puede observarse en la figura IV.29, a valores bajos de pH el pico 
muestra que hay dos procesos de reducción a potenciales muy próximos 
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entre sí. Por encima de pH 4-5 la forma del pico es la esperada para un 
solo proceso. 
 
 
Figura IV.29: QM. Voltametría de pulso diferencial a distintos valores de 
pH. Electrodo de carbón vitrificado. 
 
 
 El potencial del pico de reducción, en voltametría de barrido 
lineal, se desplaza hacia valores menos negativos al aumentar la 
concentración de quinmerac. Por otra parte, este potencial (así como el de 
voltametría de pulso diferencial) se desplaza hacia valores más negativos 
al aumentar el pH, con una pendiente próxima a –75 mV a pH>4. Por 
debajo de este valor de pH, el pico se encuentra distorsionado pero, como 
se muestra en la figura IV.29, la variación del potencial es mayor que en 
medios menos ácidos. 
 
Así pues, se puede concluir que el mecanismo de reducción del 
quinmerac sobre electrodo de carbón es esencialmente el mismo que 
sobre electrodos de mercurio, con la ausencia de la adsorción fuerte que 
daba lugar a la nucleación. 
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IV.3.3. Quinclorac 
 
El comportamiento electroquímico del quinclorac sobre electrodo 
de mercurio difiere de los correspondientes al quinmerac y al A8QC. 
Como puede verse en la figura IV.30, en medios ácidos los voltagramas 
son parecidos a los de A8QC y quinmerac, observándose un pico de 
reoxidación a potenciales menos negativos. Sin embargo, en medios 
básicos, aparece un nuevo pico (pico 3) a potenciales más negativos que 
aumenta de intensidad a expensas de los picos observados en medio 
ácido, y cuya corriente es mucho mayor que la de éstos. 
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Figura IV.30: QC 2.5x10
-4
M. Voltametría cíclica a distintos valores de 
pH. v=0.1V/s. Electrodo de mercurio. 
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A la vista de la intensidad del voltagrama, en comparación con el 
de medios ácidos, el pico 3 debería corresponder a la reducción del 
quinclorac en un proceso tetraelectrónico. Además, el potencial de pico 
es prácticamente independiente del pH y los voltagramas no muestran 
picos de reoxidación en el barrido de vuelta. 
 
 
La voltametría de pulso diferencial permite examinar con mayor 
detalle este pico. Como puede verse en la figura IV.31, los registros son 
prácticamente coincidentes en medios básicos. 
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Figura IV.31: QC 2x10
-4
M. Voltametría de pulso diferencial a distintos 
valores de pH. Electrodo de mercurio. 
 
 
 
 
En cuanto al pico de reoxidación, en medio ácido y neutro, se 
comporta de la misma forma que en el caso del A8QC y de manera 
diferente al quinmerac. El potencial del pico se desplaza hacia valores 
más negativos en medio muy ácido y es independiente del pH en medio 
menos ácido (pH>5). La intensidad del pico de reoxidación del dímero es 
independiente de la acidez del medio, en la zona de pH en la que aparece 
la señal. 
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La figura IV.32 presenta voltagramas cíclicos a diferentes 
velocidades de barrido. 
 
 
 
Figura IV.32: QC 2x10
-4
M. Voltametría cíclica a diferentes velocidades 
de barrido y pH 7. Electrodo de mercurio. 
 
 
 
Al igual que en los dos casos anteriores, el pico 1 corresponde a 
la nucleación 2D instantánea, en este caso del quinclorac, sobre el 
electrodo de mercurio. 
 
 
Además,  y  como  en el caso  anterior,  en presencia de  Tritón 
X-100, el pico 1 desaparece por completo del barrido de ida del 
voltagrama, quedando únicamente un pico de reducción, como se muestra 
en la figura IV.33. 
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Figura IV.33: QC 2.5x10
-4
M. Voltametría cíclica con y sin Tritón X-100. 
v=0.1V/s. pH 4.45. 
 
 
En la figura IV.34 se muestran algunos voltagramas 
representativos en presencia de surfactante. Puede verse que la intensidad 
del pico que se observa en medios básicos (pico 3) es mayor que la del 
pico 2 (el único observado en medios ácidos) pero no es cuatro veces 
mayor, como se vio en ausencia de surfactante, sino aproximadamente el 
doble. 
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Figura IV.34: QC 2.5x10
-4
M. Voltametría cíclica a diferentes valores de 
pH. v=0.1V/s. 6.4x10
-4
% Tritón X-100. Electrodo de mercurio. 
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Así pues, el proceso de reducción del quinclorac en medio ácido 
y neutro presenta las mismas características que para el quinmerac, esto 
es, una electrodimerización en competencia con un proceso ECE, en el 
cual no se da la reducción del dímero a potenciales más negativos que la 
del monómero. 
 
En medio básico la reducción es bielectrónica y de orden unidad 
con respecto al quinclorac, como lo pone de manifiesto el buen ajuste 
entre los resultados experimentales y los teóricos de la ecuación II-4, que 
corresponde a procesos de primer orden (figura IV.35). El parámetro b es 
en este caso próximo a 70 mV. 
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Figura IV.35: QC 2x10
-4
M. pH 10. Análisis de polarogramas DP. 
 
 
La independencia de los potenciales de pico con el pH indica que 
los iones H
+
 no participan en el proceso de reducción antes o en la e.d.v. 
El valor del parámetro b del voltagrama de pulso diferencial está próximo 
al teórico para un proceso en el que la e.d.v. es una etapa química situada 
entre dos transferencias monoelectrónicas reversibles o quasi-reversibles. 
Esta etapa puede ser el ataque de una molécula de agua o la pérdida de un 
cloro, como ocurre en otros derivados clorados heterocíclicos [25, 26]. 
 
Cuando se utiliza el electrodo de carbón vitrificado, los 
resultados son similares a los observados en mercurio en presencia de 
tensoactivo, salvo que entre pH 3.5 y 7 aparece un segundo pico anódico 
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a potenciales más positivos que el observado en medio ácido (figura 
IV.36). La naturaleza de este pico no está clara, aunque su área a pH 4 es 
parecida a la del primer pico anódico, por lo que podría ser debido a la 
oxidación del producto de oxidación del que aparece a potenciales más 
negativos. No obstante se necesita investigar más a fondo el 
comportamiento del quinclorac sobre el electrodo de carbón para 
aventurar una posible explicación. 
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Figura IV.36: QC 2x10
-4
M. Voltametría cíclica a distintios valores de pH. 
v=0.1V/s. Electrodo de carbón. 
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CONCLUSIONES 
 
1. Los valores de pK para el imazamethabenz metilo, correspondientes a la 
protonación del nitrógeno imidazol (=N–) y a la disociación del nitrógeno 
imidazólico –NH, son, respectivamente, 3.4±0.2 y 9.4±0.2. Para el 
imazamethabenz ácido, se da además la disociaciación del grupo carboxilo en 
medios ácidos, de modo que este pK es muy próximo al de la protonación del 
nitrógeno imidazol (=N–), siendo estos valores de  3.3±0.05, 3.3±0.05 y 
9.6±0.2. En el caso del imazapir los dos equilibrios ácido-base, los cuales 
tienen constantes muy parecidas en medios muy ácidos, corresponden a la 
disociación del nitrógeno piridínico y del grupo carboxilo, y el resto a los 
equilibrios antes mencionados, siendo sus valores  1.9±0.2, 1.9±0.2, 3.5±0.2 y 
10.8. Esto mismo sucede para  otros herbicidas imidazolinónicos. 
 
2. La reducción del imazamethabenz metilo implica la transferencia de dos 
electrones por molécula. Los resultados indica que se reducen dos especies, 
relacionadas por un equilibrio ácido-base, a potenciales muy próximos. El 
grupo reducible en la molécula, es el anillo de imidazolinona.  
 
3. En medios muy ácidos (pH<pKa), el mecanismo de reacción consiste en la 
reducción del herbicida protonado mediante un proceso electroquímico- 
químico-electroquímico, ECE, donde la etapa determinante de la velocidad 
(e.d.v.) es la segunda transferencia electrónico. A pH>pKa se reduce la forma 
neutra del herbicida y la segunda transferencia es reversible o quasi-reversible. 
En medios básicos se reduce la forma desprotonada y la e.d.v. es la segunda 
transferencia electrónica. 
 
4. La reducción del imazamethabenz ácido corresponde también a la transferencia 
de dos electrones por molécula, siendo también el grupo reducible en la 
molécula el anillo de imidazolinona. Para el primer y segundo picos, los 
mecanismos de reducción son muy similares a los descritos para el 
imazametabenz metilo, con la diferencia del estado de protonación de las 
especies implicadas. En medio básico la e.d.v. es una reacción química situada 
después de la primear transferencia electrónica, que es quasi-reversible. 
 
5. La comparación de los voltagramas de imazametabenz metilo e 
imazametabenz ácido con los correspondientes al resto de los herbicidas 
imidazolinónicos, los cuales contienen un átomo de nitrógeno heterocíclico en 
la molécula, permite establecer que dos picos corresponden a la reducción del 
anillo de imidazolinona y un tercero, de potenciales intermedios a estos dos, a 
la reducción del anillo heterocíclico. En medios fuertemente ácidos se observa 
también la señal correspondiente al producto de reducción del anillo 
imidazolinónico.  
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6. La disminución de la capacidad, con respecto a la del electrolito soporte, de las 
curvas capacidad diferencial-potencial (C-E) obtenidas, sobre electrodos de 
carbón vitrificado, para simazina, simetrina, terbutrina y prometón, como 
modelos de herbicidas triazínicos, ponen de manifiesto que las moléculas de 
herbicida se adsorben sobre la superficie del electrodo, lo que da lugar a una 
modificación de la doble capa eléctrica, siendo esta adsorción independiente 
del potencial. 
 
7. La dependencia de las curvas C-E con la concentración de herbicida permite 
establecer que estos compuestos se adsorben sobre el electrodo de carbón 
según una isoterma de Langmuir, pudiéndose determinar que los valores de 
Kads a 25ºC son 1.22x10
4
 para la Simetrina, 1.26x10
5
 para la Simazina y 
3.5x10
4
 para la Terbutrina. 
 
8. La dependencia de las curvas C-E con la temperatura permite obtener la 
entalpía de adsorción, cuyo valor  para la simetrina es ΔHads=17.5kJ mol
–1
. 
 
9. En la reducción de ácido 8-quinolino carboxílico (A8QC) se da un proceso de 
nucleación 2D instantánea en el cual el electrodo queda totalmente recubierto. 
El número de electrones intercambiados en este proceso de reducción es de 
uno. 
 
10. La reducción de A8QC sobre electrodo de mercurio consiste en la competencia 
entre un proceso ECE y otro de electrodimerización. El primero es más 
importante a bajas concentraciones de A8QC, mientras que el segundo es 
significativo a altas concentraciones.  
 
11. La reducción del quinmerac sobre electrodos de mercurio es muy similar a la 
de A8QC, dándose el proceso de nucleación 2D instantánea y el mecanismo de 
electrodimerización, con algunas diferencias sobre el observado para A8QC. 
Sobre electrodos de carbón no se da la nucleación ni la competición con el 
mecanismo ECE. 
 
12. El comportamiento electroquímico del quinclorac sobre electrodo de mercurio 
difiere de los correspondientes al quinmerac y al A8QC. En medio ácido se da 
la nucleación 2D instantánea y el mecanismo competitivo ECE-
electrodimerización, pero en medio básico la reducción es bielectrónica y de 
primer orden con respecto al quinclorac. 
  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
CAPÍTULO VI 
 
Trabajos Publicados y Comunicaciones 
  
4 
 
  
157 
VI.1. Trabajos publicados 
 
 
Examination of the electrochemical behaviour of the imidazolinone herbicides 
imazapyr, imazetapyr and imazaquin on Mercury electrodes. 
M. Ruiz Montoya, J.M. Rodríguez Mellado y S. Pintado 
Res. Rev. Electrochem. 1 (2008) 1-4 
 
On the Adsorption and Reduction of the Herbicides Picloram on Mercury and Carbon 
Electrodes 
José M. Rodríguez Mellado, Sara Pintado, Mercedes Ruiz Montoya 
Helv. Chim. Acta 91 (2008) 1143-1148 
 
Protonation-Dissociation Reactions of Imazamethabenz-Methyl and Imazamethabenz-
Acid in Relation to Their Soil Sorption and Abiotic Degradation 
Sara Pintado, Mercedes Ruiz Montoya y José Miguel Rodríguez Mellado 
J. Agric. Food Chem. 57 (2009) 11292-11296 
 
A contribution to the study of the adsorption of S-triazine herbicides on glassy carbon 
electrodes by differential-capacity measurements 
S. Pintado, R. Rodríguez Amaro y J.M. Rodríguez Mellado 
Electroanal. 22  6 (2010) 607-610 
 
Adsorption of simazine on a glassy carbon electrode 
S. Pintado y J.M. Rodríguez Mellado 
Bull. Chem. Soc. Jpn. 83  2 (2010) 195-197 
 
Electrochemical reduction of imazamethabenz metil on Mercury and Carbon electrodes 
M. Ruiz Montoya, S. Pintado y J.M. Rodríguez Mellado 
Electrochim. Acta. 55 (2010) 3164-3170 
 
 
 
 
  
158 
VI.2. Comunicaciones a Congresos 
 
Autores: M. Ruiz Montoya, S. Pintado y J.M. Rodríguez Mellado 
Título: Electrochemical reduction of the imidazolinone herbicide imazamethabenz-
methyl on Mercury and Carbon electrodes. 
Tipo de participación: Póster 
Congreso: 59th Annual Meeting of the Internacional Society of Electrochemistry 
Lugar celebración: Sevilla   Fecha: Septiembre, 7 al 12, 2008 
 
 
Autores: S. Pintado, M. Ruiz Montoya y J. M. Rodríguez Mellado 
Título: Electrochemical behaviour of quinmerac, quinclorac and 8-quinolinecarboxylic 
acid. 
Tipo de participación: Póster 
Congreso: 59th Annual Meeting of the Internacional Society of Electrochemistry 
Lugar celebración: Sevilla   Fecha: Septiembre, 7 al 12, 2008 
 
Autores: S. Pintado, M. Ruiz Montoya, J. M. Rodríguez Mellado, R. Rodríguez Amaro 
y R. Marín Galvín 
Título: Study of the s-triazine herbicides adsorption on glassy carbon electrodes by 
differential capacity measurements 
Tipo de participación: Póster 
Congreso: XXX Reunión del grupo de Electroquímica de la RSEQ y XI Encontro 
Ibérico de Electroquímica 
Lugar celebración: Tenerife   Fecha: Julio, 19 al 22, 2009 
 
Autores: Sara Pintado Benzal 
Título: Estudios Electroquímicos de Herbicidas triazínicos, imidazolinónicos y 
quinolínicos 
Tipo de participación: Comunicación oral 
Congreso: I Congreso Científico de Investigadores en Formación 
Lugar celebración: Córdoba   Fecha: Octubre, 15 al 16, 2009 
 
Autores: S. Pintado, M. Ruiz Montoya y J. M. Rodríguez Mellado 
Título: Reducción electroquímica de herbicidas imidazolinónicos en medios muy  
ácidos sobre electrodos de mercurio 
Tipo de participación: Póster 
Congreso: XXXI Reunión grupo Electroquímica RSEQ/ XIX Congreso de la SIBAE 
Lugar celebración: Alcalá de Henares  Fecha: 27 de Junio a 2 de Julio, 2010 
 
  
159 
Autores: S. Pintado, J. M. Rodríguez Mellado, L. Gómez Camacho y R. Rodríguez 
Amaro  
Título: Nucleación 2D en la reducción electroquímica del ácido 8-quinolinocarboxílico 
Tipo de participación: Comunicación oral 
Congreso: XXXI Reunión grupo Electroquímica RSEQ/ XIX Congreso de la SIBAE 
Lugar celebración: Alcalá de Henares  Fecha: 27 de Junio a 2 de Julio, 2010 
 
Autores: S. Pintado, M. Ruiz Montoya y J. M. Rodríguez Mellado 
Título: Some aspects of the electrochemical reduction of the herbicide imazamethabenz 
acid on mercury electrodes 
Tipo de participación: Póster 
Congreso: XII Iberic Meeting of Electrochemistry & XVI Meeting of the Portuguese 
Electrochemical Society 
Lugar celebración: Lisboa  Fecha: Septiembre, 8 al 12, 2010 
 
 
  
160 
 
Full Paper
Examination of the electrochemical behaviour of the imidazolinone
herbicides imazapyr, imazethapyr and imazaquin on mercury electrodes
M.Ruiz Montoya1, S.Pintado2, J.M.Rodriguez Mellado*2
1Departamento de Ingenieria Quimica, Quimica Fisica y Quimica Organica, Facultad de Ciencias Experimentales,
Modulo 6 Campus del Carmen, Universidad de Huelva, Huelva (SPAIN)
2Departamento de Quimica Fisica y Termodinamica Aplicada, Facultad de Ciencias Campus, Universitario Rabanales,
Edificio Marie Curie, Universidad de Cordoba, E-14014-Cordoba (SPAIN)
E-mail:  jmrodriguez@uco.es
Received: 18th Ocotber, 2007 ; Accepted: 23rd Ocotber, 2007
INTRODUCTION
Imidazolinone herbicides such as imazapyr (2-(4-
isopropyl-4-methyl-5-oxo-2-imidazolin-2-yl)nicotinic
acid, CAS RN[81334-34-1]), imazethapyr (5-ethyl-
2-(4-isopropyl-4-methyl-5-oxo-2-imidazolin-2-
yl)nicotinic acid, CAS RN[81335-77-5]) and
imazaquin (2-(4-isopropyl-4-methyl-5-oxo-2-
imidazolin-2-yl)quino-line-3-carboxylic acid, CAS
RN[81335-37-7]) have low toxicity for humans and
can constitute an alternative to phenoxy herbicides, such
as 2,4-D and 2,4,5-T, or to triazine herbicides, spe-
cially the chlorinated derivatives as simazine, atrazine,
propazine, etc.
In the last years the electrochemical behaviour of
s-triazine herbicides is being studied in our laboratory,
being the studies focused to chlorinated[1-5] and
methylthio derivatives[6-9]. The main reason for such
studies resides in the fact that the knowledge of the
electrochemical behaviour of these chemicals can aid
to the development of methodologies that permit their
elimination or, at least, the decrease of their toxicity.
The aim of this preliminary note was to show the
results obtained in the polarographic (direct current, dc,
and differential pulse, DP) studies of these herbicides.
The complexity of the data, due to the occurrence of
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ABSTRACT
Polarographic (dc and DP) studies have been made on the reduction of the imidazolinone herbicides imazapyr[2-(4-
isopropyl-4-methyl-5-oxo-2-imidazolin-2-yl) nicotinic acid], imazethapyr[5-ethyl-2-(4-isopropyl-4-methyl-5-oxo-2-imidazolin-
2-yl) nicotinic acid] and imazaquin[2-(4-isopropyl-4-methyl-5-oxo-2-imidazolin-2-yl) quinoline-3-carboxylic acid] in the
acidity range 2.7 M H2SO4 to pH 13. At pH<7 the DP polarograms showed two sets of peaks that depended strongly on the
pH and can be assigned to the reduction of the two reducible parts of the molecule, i.e., the pyridinic (or quinolinic) and
the imidazolinic rings. The results suggest that the set of peaks appearing at more negative potentials could be related to
the pyridinic/quinolinic ring reduction, being the assignation of the peaks appearing at less negative potentials more
difficult.
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two electroactive regions in the molecules, indicates that
their interpretation in order to the establishment of re-
duction mechanisms will be a hard task. Nevertheless,
one of the regions is common to the three compounds,
and it seems reasonable to think that the change of a
pyridine ring by a quinoline ring will originate changes in
the electrochemical data that will aid to the adscription
of the signals.
RESULTS AND DISCUSSION
Dc and DP measurements were made in the acidity
range 2.7M H2SO4 to pH =13 for the three herbicides.
In dc polarography up to three waves were observed
depending on the pH of the medium. The shape, inten-
sity and potentials of such waves showed strong de-
pendencies on the pH, shifting in general towards more
negative potentials as the pH was increased.
The evolution of the processes can be examined in
deeper detail using DP polarography. Figure 1 shows
some polarograms obtained at different pH values. As
can be seen, two sets of peaks can be observed: one
appearing at less negative potentials, having sharp ant
high peaks, and a second appearing at more negative
potentials corresponding to wide and short peaks.
These sets of peaks appeared at the same potentials as
two dc polarographic waves that have very close limit-
ing currents in a wide pH range.
It seems reasonable to think that these two sets of
peaks (or waves) must correspond to the reduction of
the two electroactive regions of the molecules, the
pyridinic (or quinolinic) ring, which has a reducible car-
boxyl group, and the imidazolinic ring, though the
adscription of the peaks to these groups is a priori dif-
ficult.
The presence of ionizable groups in the molecule
explains in part the dependence of the reduction peaks
on the pH. Figure 2 shows the dependence of the peak
intensity on the pH. As can be seen, the evolution of the
polarograms corresponding to the pyridine derivatives
is similar, having differences with the behaviour of
imazaquin. Nevertheless, the peak 1 appeared in all
cases having similar characteristics for the three com-
pounds and must be originated by the reduction of the
same electroactive group. This can be better observed
in figure 3. A correspondence between the peaks ob-
Figure 1: DP Polarograms at several pH values; ()
imazapyr; () imazethapyr; (.) imazaquin
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tained for the herbicides as a function of the potentiasl
at which they appeared can be established. So, peak 1
shifted in all cases -65 to -70mV per pH unit at pH<7.
At pH>7 there are differences between the data ob-
tained for the pyridinic derivatives, showing a low shift-
ing of the peak potential (around -15 mV pH-1) whereas
for imazaquin the peak 1 disappeared above pH 7,
appearing the peak 4. The evolution of the polarograms,
together with these data led the authors to think that the
peak appearing at pH>7 at the potentials correspond-
ing to peak 1 must be due to a process equivalent to
peak 4 of imazaquin.
In all cases, the peak potential of the only peak
appearing in basic media (peak 5) shifted around -45
mV per pH unit at pH>10, having constant values at
pH<10. The correspondence of the rest of  peaks is
evident.
The dissociation constants of the -COOH group,
imidazoline and pyridine rings have pK values around 2
and 3.5[10,11]. The decrease of the intensity of the peak
1 in the pH range 3-6 could be related to these equilib-
ria, and this fact raises reasonable doubts in the assig-
nation of this peak to the reduction of the imidazoline
ring.
The peak potential of the peak 3 showed a clear
evolution around pH 2, this fact allowing to assume that
this peak is directly related with the dissociation of the -
COOH group.
Finally, the intensity of the peak 2 decreases as the
Figure 2: Dependence of the peak intensities on the pH;
() peak 1; () peak 2; () peak 3; () peak 4; () peak 5
Figure 3 : Dependencies of the peak potentials on the pH;
() peak 1; () peak 2; () peak 3; () peak 4; () peak 5
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pH was increased, disappearing above pH 4-5. This
could be related to the protonation of the pyridinic
(quinolinic) nitrogen.
In conclusion, the electroreduction of such com-
pounds is very complex and the elucidation of the pro-
cesses occurring at the potentials of the different peaks/
waves must require the identification of the products of
the reduction as well as the use of other electrochemi-
cal techniques.
EXPERIMENTAL
All the reagents used were at least of analytical qual-
ity. Imazethapyr and imazaquin were from Supelco and
imazapyr was Riedel-de Haën. The rest of reagents used
were from Merck. All chemicals were used without fur-
ther purification.
As supporting electrolytes the following solutions
were used: sulfuric acid (pH<2), acetic plus phospho-
ric acids, 0.05M in each component, in the pH range
2-8 and phosphoric acid plus sodium carbonate, 0.05M
in each component, in the pH range 8-13. At pH<1.2
the values of the acidity function H0 were used as a
measurement of the pH[12].
Stock solutions of imazapyr were prepared using
distilled and desionized water and those of imazethapyr
and imazaquin were prepared in pure ethanol and the
measurements were made with a 1.7% of ethanol.
These stock solutions were stored in the darkness at
277 K to avoid decomposition. The ionic strength was
adjusted to 0.3 M with solid NaCl and the pH was
adjusted with solid NaOH.
Dc and DP polarographic measurements were made
using an AUTOLAB PGSTAT 20 from Eco Chemie
connected to a microcomputer and controlled with GPES
4.8 software. The working electrode was a SMDE
(Metrohm 663 VA Stand) with triply distilled mercury.
The dropping time was 1 s and the scan rate 2mV s-1.
The reference electrode was AgAgClKCl (3M) and
the auxiliary electrode was a glassy-carbon electrode.
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On the Adsorption and Reduction of the Herbicide Picloram on Mercury and
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At concentrations higher than 2 · 104 m, and below pH 3, the cyclic voltammograms of picloram
(¼4-amino-3,5,6-trichloropyridine-2-carboxylic acid) on Hg electrodes show two prepeak systems
(named I and II attending to the proximity to the main reductions peak), which can be attributed to the
weak adsorption of reactant and the strong adsorption of the product at the electrode surface. The system
II is due to the uncharged form of picloram, and system I to the picloram protonated at the pyridine N-
atom. Small amounts of the surfactant Triton X-100 (¼a-[4-(1,1,3,3-tetramethylbutyl)phenyl]-w-
hydroxypoly(oxyethane-1,2-diyl)) cause the disappearance of system I, the shift of system II, and also
affect the intensities and widths of anodic and cathodic peaks but not the charge passed in each peak.
Thus, the adsorption process responsible for the appearance of system I is inhibited by the presence of
Triton ; by contrast, the process corresponding to system II is only modified by the surfactant, becoming
an electrochemical process occurring at the potentials corresponding to system II, which is more
reversible than that observed in the absence ofTriton. The addition of Triton permitted the analysis of the
main reduction process. Convolution voltammetry of the main reduction peak is consistent with the loss
of a Cl-atom in equilibrium which occurs after a reversible electron transfer and is followed by the
reductions of both species present in the equilibrium (Scheme 2). This is also the reduction mechanism
on a glassy carbon electrode but the electron transfer on the carbon electrode increases with respect to
the mercury electrodes; in addition, the loss of the Cl-atom does not take place on the electrode surface.
From the recording of differential capacity – potential curves, it was concluded that picloram is adsorbed
on the carbon electrode; but this adsorption is too weak to induce the appearance of prepeak systems.
Introduction. – Salts of picloram (¼4-amino-3,5,6-trichloropyridine-2-carboxylic
acid) are widely used to control annual weeds on crops and other agricultural tasks such
as control of knapweed, locoweed, bitterweed, snakeweed, leafy spurge, larkspur,
mesquite, prickly pear, etc. Picloram is a crystalline organic solid with a chlorine-like
odor. It is a systemic herbicide registered by EPA that can cause both short-term health
effects, as damage to the central nervous system, and long-term effects, as liver damage.
Picloram is the most persistent of the pyridine herbicides: ca. 10 – 30% of the original
amount of herbicide is detected one year after its application [1]. It may leach to
groundwater because of its low adherence to soil. Its degradation in the environment
occurs mainly by microbial metabolism; the degradation products have not yet been
identified. The maximum allowed level of picloram in drinking water according to the
EPA is 0.5 mg l1 because higher levels of the pesticide can cause damages to the human
central nervous system, loss of weight, diarrhoea, and weakness.
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Previous studies on the electroreduction of compounds having similar structures [2]
indicate that the loss of Cl-atoms depends of the structure of the compound. This
conclusion is based in the comparison of the reductions of 6-chloropicolinic acid (¼6-
chloropyridine-2-carboxylic acid; 6C1P) and clopyralid (¼ 3,6-dichloropyridine-2-
carboxylic acid), where no evidence of the loss of a Cl-atom was found, with that of
picloram, which on a mercury pool electrode produced 4-amino-3,5-dichloropyridine-
2-carboxylic acid, together with di- and trichlorinated pyridinealdehyes [3].
In the natural environment, the dynamics and the accumulation/degradation
mechanisms of hydric pollutants is of high interest. Electrochemical studies of these
dynamics can contribute to the knowledge of the natural deactivation of contaminants,
the reductive way being a possible degradation route in those specific natural aquatic
environments where the mechanism of photolytic detoxification does not act.
Moreover, the knowledge of the electrochemical behavior of these substances is
essential to develop elimination methods or technologies to decrease their toxicity [4].
In our laboratories, such reductive processes are being investigated [5 – 7].
For picloram, a pK value of dissociation of the carboxylic acid group of 2.20 0.03
was determined [8], and the pK corresponding to the protonation of the pyridine ring
was found to be 3.4 [8 – 11] (Scheme 1).
The overall reduction process of picloram on mercury electrodes involves the
uptake of four electrons, showing one or two reduction waves in DC (direct current)
polarography depending of the medium pH, whereas DP (differential pulse) polaro-
grams exhibits two or three peaks. As shown in Scheme 2, the reduction of the species
protonated at the heterocyclic N-atom corresponds to a chemical reaction in
equilibrium placed after a reversible electron transfer and followed by the reductions
of both species appearing in the equilibrium.
The acidic components of the buffer are involved in the rate-determining step, and
the protonation of the pyridine ring involving the carboxylate ion is essential in the
reduction processes. The peak 3 corresponds to the reduction of the protonated
picloram carboxylate.
In the course of the investigation of the reduction of picloram on mercury
electrodes, two prepeak systems were detected [12]. Such prepeaks originate from an
electrode reaction in which the reactant is weakly adsorbed and the product is strongly
adsorbed [13 – 15], the rate-controlled adsorption of the product being evidenced [16].
At sufficiently high concentrations of picloram, these prepeak systems were found in
the potentials ranges  0.6 to  0.8 V (system I, close to the main reductions peak) and
0 to  0.4 V (system II). Above pH 3, the disappearance of the prepeak systems was
found to be related to the dissociation of the carboxylic acid group. The electrochemical
parameters showed that the species responsible for the appearance of system II must be
Scheme 1
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the uncharged form of picloram, whereas that responsible for the appearance of system
I must be the picloram protonated at the pyridine N-atom.
The aim of this paper was the study of both the electroreduction and adsorption
processes in the presence of a surfactant and on a carbon electrode, to establish the
influence of these variables on the processes.
Experimental. – In all cases,Merck anal.-grade reagents were used without further purification. The
working concentration of picloram was 2 · 104 m, with the exception of the experiments in which the
influence of this variable was studied. Solns. of 0.1m in both acetic and phosphoric acids were used as
supporting electrolytes. Stock solns. of picloram were stored in the dark at 277 K to avoid decomposition.
Ionic strength was adjusted to 0.4m with solid NaCl, and the pH was adjusted with solid NaOH. All
potentials were measured against a Metrohm-6.0733.100 Ag jAgCl jKClsat electrode.
Measurements were made on a CHI650A electrochemical workstation from IJCambria coupled to
an EF-1400 controlled-growth mercury electrode from BASi. The glassy carbon electrode was from
IJCambria (area¼ 38.5 mm2). Measurement of differential-capacity curves were made by recording
impedance – potential curves and obtaining the capacity from the imaginary component of the
impedance. The recordings were made at very low rates (20 mV min1), to reach the equilibrium.
Solns. were purged with purified N2 and the temp. was kept at 298 0.1 K. All other experimental
conditions are given in [8] [12].
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Scheme 2
Results and Discussion. – Fig. 1 shows the cyclic voltammograms of picloram in the
absence and in the presence of Triton X-100. In the absence of the surfactant, and at
concentrations higher than 2 · 104 m, two prepeak systems were found in the
voltammogram: in the potential range  0.6 to  0.8 V, close to the main reductions
peak (in the following, peak 1), appears a system named system I, and in the potential
range 0 to  0.4 V, which is far from both peak 1 and system I, appears a system named
system II [8]. Under these conditions, these prepeak systems can be attributed to the
weak adsorption of reactant and the strong adsorption of the product at the electrode
surface. Above pH 3, the prepeak systems I and II were not found in the voltammo-
grams and, since the pK value corresponding to the disssociation of the carboxylic
group is around 2.2, the behavior must be related to this acid – base equilibrium. The
values of the adsorption half-peak width, the separation between the adsorption
prepeaks and the diffusion peak (peak 1), the ratio between the intensities of these
peaks, and the experiments performed in aprotic media showed that the species
responsible for the appearance of the peak system II must be the uncharged form of
picloram, whereas that responsible for the appearance of system I must be the picloram
protonated at the pyridine N-atom [12].
In the presence of a small amount of Triton X-100 (even at 0.01%), system I
disappeared irrespective of the scan rate used, and system II shifted towards more
positive potentials. At the same time, both the anodic and cathodic peaks of system II
decreased in intensity and increased in width, as is shown in Fig. 1. The charge passed in
Fig. 1. Cyclic voltammogram on the HDME (hanging-drop mercury electrode) of 1.36 · 103 m picloram
at pH 1.5 in the absence of Triton X-100. Scan rate 1.0 V s1. Inset: Cyclic voltammograms in the potential
region of system II at different Triton X-100 contents: (—) 0%, (·· ·) 0.01%, (– – –) 0.05%. Scan rate 0.5 V
s1. Arrows indicate the start of the scan.
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each peak (anodic or cathodic) of system II was obtained by integration of the i –E
curves; the background voltammogram (recorded in the absence of picloram) was
substracted from the picloram voltammogram. These charges were independent of
both the Triton content and the scan rate, at scan rates below v¼ 2 V s1. In addition,
the separation between the peak potentials of the anodic and cathodic peaks of system
II decreased with respect to that found in the absence of surfactant. In fact, this
separation is lower than 60 mV at scan rates below 1 V s1, as can be seen in Fig. 2.
From the above facts, it can be concluded that the adsorption process responsible
for the appearance of system I (i.e., that corresponding to picloram protonated at the
pyridine N-atom) is inhibited by the presence of Triton but that corresponding to
system II is only modified by the presence of the surfactant. Indeed, the reversibility of
the electrochemical process occurring at the potentials corresponding to system II is
higher than that observed in the absence of Triton. This last conclusion arises from the
low value of the separation between the peak potentials of the anodic and cathodic
peaks with respect to that obtained in the absence of surfactant.
Fig. 2 also shows cyclic voltammograms of the main reduction process: two well-
defined peaks were found in the presence of surfactant. This is in contrast with the
results obtained in the absence of Triton, when two overlapped peaks were obtained
[8]. The plot of log iP vs. log v for the first reduction peak was roughly linear, having a
slope near 0.5. The plots of EP vs. log v of the cathodic peaks are shown in Fig. 3.
Below scan rates of 1 V s1, the slope of this plot for both reduction peaks was
 30 mV decade1, in agreement with EC-type reduction processes.
Fig. 2. Linear-sweep cyclic voltammetry on the HDME of 2 · 104 m picloram in the presence of 0.05%
Triton X-100 at pH 1.6. Scan rates [V s1] 0.1, 0.2, 0.5, 1.0, 2.0, and 5.0. Inset:Cyclic voltammograms in the
potential region of system II. Arrows indicate the start of the scan.
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Convolution voltammetry [17 – 22] was used to analyze the direct scans of the
voltammograms by computing the integrals of Eqn. 1, where I is the actual current, J
the convoluted current, n an integration variable, and t is related to the potential
through the scan rate. Thus S-shaped curves were obtained having a limiting value JL
independent of the mechanism of the electrochemical reaction, according to Eqn. 2,
where n is the number of electrons involved in the process, A the electrode area, and
D and c0 the diffusion coefficient and the bulk concentration of the depolarizer,
respectively.
J ¼ p1=2
ðt
0
IðnÞ
ðt  nÞ1=2 dn (1)
JL¼ nFAD1/2c0 (2)
Diagnostic criteria can be established with logarithmic analyses based on Eqn. 3
[18] [22], where f(I,J) is a function of both the convoluted and nonconvoluted currents
J and I, respectively, and b a value that depends on the type of mechanism, in a similar
way as the logarithmic analysis slope in DC polarography. With this equation,
reversible (equilibrium) and irreversible electrochemical processes Er and Ei,
respectively, can be characterized, besides processes complicated by chemical
reactions, such as EC (electrocoagulation) processes in which a chemical reaction
occurs after the electron transfers and constitutes the rate-determining step.
E¼E1/2þ b ln[f(I,J)] (3)
Fig. 3. Linear-sweep cyclic voltammetry on the HDME of 2 · 104 m picloram in the presence of 0.05%
Triton X-100 at pH 1.6. Plot of EP vs. log v for the main reduction peaks: Peak 1 (&) and Peak 2 (*).
Results of convolution of peak 1 (*): plot of E1/2 vs. log v.
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Since no reoxidation peaks were observed for the main reduction peaks, the direct
scans of the first peak appearing in the voltammograms were analyzed by Eqn. 3 and
the f(I,J) corresponding to irreversible, Ei, or EC processes. In all cases, the best linear
analyses were obtained when the f(I,J) corresponding to Ei or EC processes was used.
The value of the logarithmic-analysis slope allowed to distinguish between the
following processes: for a two-electron irreversible process Ei where the rate-
determining step is the electron transfer, the slope must be around 39 mV decade1,
whereas for the ECi process, the slope must be of around 30 mV decade1. The
experimental b values were of ca. 33 mV decade1 indicating that the process is of the
ECi type. Moreover, the half-wave potential was independent of the scan rate, as shown
in Fig. 3 indicating that this analysis is correct.
It was shown that the overall reduction process in the absence of Triton corresponds
to an EC(EE) four-electron process [8]. In this mechanism, there is a chemical reaction
in equilibrium (actually the loss of Cl-atom) placed after a reversible electron transfer
and followed by the reductions of both species appearing in the equilibrium (see
Scheme 1). The values of the ratio between the convoluted limiting current of peak 1
(JL1) to the overall convoluted limiting current (JLT), JL1/JLT, are dependent of both the
rate and equilibrium constants of the intermediate chemical reaction, and independent
of the scan rate. The JL1 values can vary from a minimum value corresponding to a two-
electron process, if the dehydration of the hydrated aldehyde obtained after the first
two-electron transfers is very slow, and a maximum value corresponding to four
electrons, when the said dehydration is very fast (it must be taken into account that the
reduction of the free aldehyde takes place at less negative potentials than the reduction
of the hydrated molecule). So, JL1/JLT must be comprised between 0.5 and 1. At 0.1% of
Triton content, the value of this ratio was ca. 0.7, and this value was independent of the
scan rate at v 2 V s1 and slightly lower than the value obtained in the absence of
surfactant, which was close to 0.65 [8].
With the aim to investigate if the electrochemical processes change from one
electrode to another, the reduction of picloram was also studied on a glassy carbon
electrode. As for the reduction on mercury electrodes, the voltammograms in acidic
media showed two overlapping peaks, and no signals were found above pH 4.5. Fig. 4
shows the evolution of the voltammograms with the scan rate. The inset of the figure
corresponds to the entire scan to show that no prepeak systems were found at any
accessible potential value. The same results were obtained at any scan rate used.
As it can be seen, the second peak is less well-defined than in the precedent case.
Nevertheless, the convolution analysis of the direct scans of the voltammograms shows
that the ratio between limiting currents was ca. 0.7, and independent of the scan rate at
v 2 V s1. This means that the electrochemical reduction process is of the same type as
on mercury electrodes. In addition, this result indicates that the loss of the Cl-atom has
the same rate and equilibrium constants in the three cases studied, this means that this
chemical reaction does not take place on the electrode surface, and the kinetics and
thermodynamic parameters of the Cl-release are independent of the applied potential.
The half-wave potentials obtained by the convolution analysis are independent of
the scan rate, as was expected for the type of processes studied, but the b values
decreased with respect to those obtained on mercury electrodes to ca.  48 mV
decade1. This is compatible with an increase of the irreversibility of the electron
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transfer on the carbon electrode with respect to the mercury electrodes. Nevertheless,
the electrochemical process remains essentially unchanged as can be inferred from the
dependences of the voltammograms from both the pH and reactant concentration.
The effect of the surfactant on the adsorption process on the mercury electrode was
clearly established from the voltammetric results. The adsorption of picloram on the
carbon electrode was not evident in the voltammograms, and so it was investigated by
recording differential capacity – potential curves in NaClO4 solutions, and by using the
glassy carbon electrode. Under these conditions, the pH is higher than 4.5 and, as stated
above, no faradic processes occur. The curves corresponding to both the differential
capacity of the picloram solution and the supporting electrolyte differ even in the
potential range in which is included the zero charge-potential of the electrolyte –
electrode system. This indicates that picloram is adsorbed on the carbon electrode in
the zone of potentials were the electrode is charged (both positively and negatively),
but the species responsible of the apparition of systems I and II are not adsorbed on
carbon with sufficient strength to induce the appearing of such prepeak systems.
Conclusions. – The presence of Triton X-100 causes the disappearance of system I,
the shift of system II, and also affects the intensities and widths of the anodic and
cathodic peaks but not to the charge passed in each peak. Thus, the adsorption process
responsible for the appearance of system I is inhibited by the presence of Triton, but
that corresponding to system II is only modified by the surfactant, the reversibility of
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Fig. 4. Linear-sweep cyclic voltammetry of 2 · 104 m picloram on the carbon electrode in the absence of
Triton X-100 at pH 1.5. Scan rates [V s1] 0.1, 0.2, 0.4, 0.7, and 1.0. Inset: Voltammogram showing a wide
range of potentials at 0.7 V s1.
the electrochemical process occurring at the potentials corresponding to system II
being increased compared to that observed in the absence of Triton.
The results of convolution voltammetry of the main reduction peak are consistent
with a loss of a Cl-atom in an equilibrium occurring after a reversible electron transfer
and followed by the reductions of both species appearing in the equilibrium. This is also
the reduction mechanism on a glassy carbon electrode but the electron transfer on the
carbon electrode increases with respect to the mercury electrodes. In addition, the loss
of the Cl-atom does not take place on the electrode surface. From the recording of
differential capacity – potential curves, it was concluded that picloram is adsorbed on
the carbon electrode; but this adsorption is too weak to induce the appearance of
prepeak systems.
Financial supports from the Junta de Andaluc3a (Research Group FQM-0198), CICyT (Research
Project CTQ2006-07224/PPQ), and Cordoba University are gratefully acknowledged.
REFERENCES
[1] S. Meru, K. Liber, K. Stonefiel, K. Solomon, G. Stephenson, Arch. Environ. Contam. Toxicol. 1990,
19, 572.
[2] M. C. Corredor, J. M. Rodrguez Mellado, Electrochim. Acta 2004, 49, 1843; M. C. Corredor, J. M.
Rodrguez Mellado, J. Electroanal. Chem. 2006, 586, 98; M. C. Corredor, J. M. Rodrguez Mellado,
M. Ruiz Montoya, J. Electrochem. Soc. 2006, 153, E33.
[3] J. M. Rodrguez Mellado, M. C. Corredor, L. Pospsˇil, M. Hromadova´, Electroanalysis 2005, 17,
979.
[4] R. Marn Galvn, M. Ruiz Montoya, M. J. Higuera, R. Pe´rez, J. M. Rodrguez Mellado, Water, Air,
Soil Pollut. 2005, 165, 347.
[5] M. J. Higuera, M. Ruiz Montoya, J. M. Rodrguez Mellado, Electrochem. Commun. 1999, 1, 184;
M. J. Higuera, M. Ruiz Montoya, R. Marn Galvn, J. M. Rodrguez Mellado, J. Electroanal. Chem.
1999, 474, 174; R. Ortiz, M. J. Higuera, R. Marn Galvn, J. M. Rodrguez Mellado, J. Electrochem.
Soc. 2001, 148, E419; M. J. Higuera, R. Marn Galvn, J. M. Rodrguez Mellado, M. Ruiz Montoya,
Electrochem. Commun. 2002, 4, 30.
[6] J. M. Rodrguez Mellado, R. Marn Galvn, M. J. Higuera, M. Ruiz Montoya, in Trends in
Heterocyclic Chemistry!, Ed. Council of Scientific Research Integration, Trivadrum, India, 2002,
vol. 8, pp. 155 – 167 and refs. cit. therein.
[7] J. M. Rodrguez Mellado, M. Ruiz Montoya, R. Marn Galvn, Electroanalysis 2004, 16, 1972.
[8] M. C. Corredor, J. M. Rodrguez Mellado, M. Ruiz Montoya, Electrochim. Acta 2006, 51, 4302.
[9] V. V. Volk, E. C. Y. Kuo, Contributing Report from Oregon State University to Western Regional
Research Project W-o2: Pesticide Mobility and Degradation in Soil-Water Systems!, Denver,
Colorado, 1970.
[10] A. Albert, Ionization Constants of Heterocyclic Substances!, in Physical Methods in Heterocyclic
Chemistry!, Ed. A. R. Katritzky, Academic Press, New York, 1963.
[11] M. W. Cheung, J. W. Bigger, J. Agric. Food Chem. 1974, 22, 202.
[12] J. M. Rodrguez Mellado, M. C. Corredor, M. Ruiz Montoya, L. Pospsˇil, M. Hromadova´, J.
Electrochem. Soc. 2005, 152, E379.
[13] A. J. Bard, L. R. Faulkner, Electrochemical Methods: Fundamentals and Applications!, John Wiley
& Sons, New York, 1980.
[14] R. H. Wopschall, I. Shain, Anal. Chem. 1967, 39, 1514.
[15] E. Laviron, J. Electroanal. Chem. 1974, 52, 355.
[16] M. H. Hulbert, I. Shain, Anal. Chem. 1970, 42, 162.
[17] C. P. Andrieux, L. Nadjo, J. M. Save´ant, J. Electroanal. Chem. 1970, 26, 147.
[18] J. C. Imbeaux, J. M. Save´ant, J. Electroanal. Chem. 1973, 44, 169.
Helvetica Chimica Acta – Vol. 91 (2008) 1451
[19] J. M. Save´ant, D. Tessier, J. Electroanal. Chem. 1975, 61, 251; J. M. Save´ant, D. Tessier, J. Electroanal.
Chem. 1975, 65, 57; J. M. Save´ant, D. Tessier, J. Electroanal. Chem. 1977, 77, 225.
[20] K. B. Oldham, Anal. Chem. 1972, 44, 196; K. B. Oldham, J. Chem. Soc., Faraday Trans. 1 1986, 82,
1099.
[21] G. D. Zoski, K. B. Oldham, P. J. Mahon, T. L. E. Menderson, A. M. Bond, J. Electroanal. Chem.
1991, 297, 1.
[22] R. S. Nicholson, I. Shain, Anal. Chem. 1964, 36, 706.
Received February 4, 2008
Helvetica Chimica Acta – Vol. 91 (2008)1452
pubs.acs.org/JAFC Published on Web 11/11/2009 © 2009 American Chemical Society
11292 J. Agric. Food Chem. 2009, 57, 11292–11296
DOI:10.1021/jf902845h
Protonation-Dissociation Reactions of
Imazamethabenz-Methyl and Imazamethabenz-Acid in Relation
to Their Soil Sorption and Abiotic Degradation
SARA PINTADO,† MERCEDES RUIZ MONTOYA,‡ AND
JOSE MIGUEL RODRI´GUEZ MELLADO*,†
†Departamento de Quı´mica Fı´sica y Termodinamica Aplicada, Facultad de Ciencias, Campus
Universitario Rabanales, edificio Marie Curie, Universidad de Cordoba, E-14014 Cordoba, Spain and
‡Departamento de Ingenierı´a Quı´mica, Quı´mica Fı´sica, y Quı´mica Organica, Facultad de Ciencias
Experimentales, Modulo 6, Campus del Carmen, Universidad de Huelva, 21071 Huelva, Spain
This paper present ultraviolet-visible absorption spectra of imazamethabenz-methyl (IMBM)
(mixture of the isomers methyl 6-[(RS)-4-isopropyl-4-methyl-5-oxo-2-imidazolin-2-yl]-m-toluate, m-
imazamethabenz, and methyl 2-[(RS)-4-isopropyl-4-methyl-5-oxo-2-imidazolin-2-yl]-p-toluate, p-
imazamethabenz) and the corresponding carboxylic acid, imazamethabenz-acid (IMBA). The
spectral characteristics are determined as functions of the pH. The appreciable absorbance in the
visible (or near-ultraviolet) region of the spectra indicates that the natural photolytic degradation is
possible. From variations of the maximum absorbances of the bands, the pK values of 3.4 ( 0.2 and
9.4 ( 0.2 were obtained for protonation of the imidazol (dN-) nitrogen and dissociation of the NH
imidazol nitrogen of IMBM, respectively. For IMBA, the dissociation pK of the carboxylic group is
very close to that of the imidazol (dN-) nitrogen, both being close to 3.3. The dissociation pK of the
NH imidazol nitrogen for IMBA is 9.6 ( 0.2. The role of the acid-base reactions on the sorption on
soils of these herbicides is discussed.
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INTRODUCTION
Imazamethabenz-methyl (IMBM) is a recently developed
imidazolinone herbicide (1-3), with its evolution in the environ-
ment depending upon the pH of the soil, as for other imidazo-
linones. Alkalinewet environments permit biological breakdown,
and acid dry soils limit their mobility, binding them strongly and
making the biological degradation slower. IMBM is a selective
systemic herbicide registered for postemergence on wheat (spring
and durum) and spring barley. Potential exposure to imaza-
methabenz-methyl may occur through diet, both food and water,
when handling and applying the product or by prematurely
entering treated sites. Recently, after a re-evaluation, Health
Canada’s Pest Management Regulatory Agency is granting
continued registration of products containing IMBM for sale
and use in Canada (4). Imazamethabenz-acid (IMBA) is a
degradation product of IMBM, obtained by hydrolysis that takes
place slowly on clays as montmorillonite (5, 6), having herbicide
activity itself.
The protonation state of the herbicide is very important in both
the sorption on soils and the abiotic degradation of such
compounds (5,6). These two processes depend upon pH through
the protonation-dissociation equilibria of the molecules. For
IMBM, pK values of 2.9-3 (7,8) and 3.5 (6) have been reported.
Nevertheless, there is a controversy about the atom involved in
this pK. Some authors (6) claim that it is due to the protonation of
the NH group (imidazol nitrogen) adjacent to the carbonyl
arrangement. Acinelli et al. (8) claim that “imazamethabenz-
methyl is a weak acid, with a pKa of 2.9, so it is expected to be
present in the anionic form at the pH value of the studied soil
(8-8.4)”, meaning that they attributed the pK to the dissociation
of the above-mentioned NH group. Pusino et al. (5) and
Tomlin (7) attributed the pK to the protonation of another
imidazol nitrogen (dN-) present in the molecule. In addition,
Brigante et al. obtained only one pK for IMBM, but it is known
that, for other imidazolinone herbicides, the dissociation of the
NH imidazol nitrogen takes place around pH10-11 (7,9). As far
the authors know, no studies on the protonation-dissociation
equilibria of IMBA have yet been reported.
The first step of IMBM chemical degradation is the saponi-
fication of the methoxy group to yield the corresponding
benzoic acid, IMBA. Then, other reactions occur to a lesser
extent, leading to the opening of the imidazolinone ring (6). This
means that the soil pH is a crucial factor in the degradation of
IMBM.
Thus, the aim of this work was to obtain the equilibrium
constants of the acid-base reactions corresponding to these two
imidazolinone compounds by UV spectroscopy to contribute to
the knowledge of the effect of the acidity of soils on their sorption
and abiotic degradation.
*Towhomcorrespondence shouldbeaddressed.E-mail: jmrodriguez@
uco.es.
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MATERIALS AND METHODS
IMBM (mixture of the isomers methyl 6-[(RS)-4-isopropyl-4-
methyl-5-oxo-2-imidazolin-2-yl]-m-toluate, m-imazamethabenz,
and methyl 2-[(RS)-4-isopropyl-4-methyl-5-oxo-2-imidazolin-2-
yl]-p-toluate, p-imazamethabenz; see Figure 1) was kindly sup-
plied by Dr. Chanh T. Ta from BASF Corporation, having
quality of analytical standard. IMBA was prepared by alkaline
hydrolysis of IMBMas follows (5): 10mLof 2MNaOH solution
was added to 500mg of IMBM, and the suspension was stirred at
room temperature until clear (about 3 h). The solution was
washed with chloroform, and concentrated HCl was added until
precipitation of the acid that was filtered and recrystallized from
ethanol.
Spectrophotometric studies were performedwith the following
buffers: solutions of perchloric acid at pH<1.5, 0.1Mphosphoric
acid and 0.1 M acetic acid for 1.5<pH<8, and 0.1 M sodium
bicarbonate and0.1Mphosphoric acid for pH>8.5.All reagents
were of analytical quality andwere obtained fromMerck.The pH
was adjusted with solid NaOH. pH measurements were carried
out using a Metrohm pH-meter. Ultra-pure water used was
obtained with a Millipore Milli-Q system.
UV-vis absorption spectra (190-390 nm) were recorded with
a double-beam Varian Cary 100 Bio spectrophotometer. Hanna
quartz cuvettes of 1 cm path length were used.
RESULTS AND DISCUSSION
The absorption spectra as functions of the acidity are shown in
Figure 2 for both IMBM and IMBA. Isobiestic points are
observed in both acidic and basic media, indicating that IMBM
and IMBA are involved in acid-base equilibriums.
The spectral characteristics of IMBMare as follows: at pH<2,
two main bands centered at 198 and 225 nm and two wide
shoulders at 245 and 285 nm; at 2 < pH < 7.5, one main band
centered at 214 nm and two wide shoulders at 245 and 285 nm; at
8 < pH< 11, the intensity of the main band decreases with pH
and the maximum wavelength changes gradually from 214 to
220 nm, while at the same time, the shoulders shift toward lower
wavelength values; and finally, at pH>11, one main band
centered at 220 nm and two wide shoulders at 238 and 275 nm.
In the same way, the spectral characteristics of IMBA are as
follows: at pH<2.5, twomain bands centered at 197 and 223 nm
Figure 2. UV-vis spectra of 4 10-5 mol L-1 IMBM (A, acidic media; B, basic media) and 4 10-5 mol L-1 IMBA (C, acidic media; D, basic media). pH
values are given in the legends.
Figure 1. (Top) IMBMand (bottom) IMBA structures. For the para isomer,
R1 = CH3 and R2 = H, and for the meta isomer, R1 = H and R2 = CH3.
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and twowide shoulders at 242 and 281 nm; at 4.5< pH<8, one
main band centered at 213 nm and one very wide shoulder at
266nm.; at 8.5<pH<11, the intensity of themainbandsdecrease
with pH, with the band centered at 197 nm disappearing and the
wide shoulder gradually splitting into two shoulders at lower and
higher wavelengths; and finally, at pH>11, one main band
centered at 223 nm and two wide shoulders at 238 and 274 nm.
In all cases, there is an appreciable absorbance in the visible (or
near-ultraviolet) region of the spectra, meaning that the natural
photolytic degradation of such compounds by the sunlight
absorption is possible (6).
The absorbance was plotted against the pH at a constant
wavelength to calculate the equilibrium constant of the acid-base
reactions. This is shown in Figure 3 for IMBM. Sigmoid varia-
tions were obtained in both acidic and basic media.
The dependence of the absorbance, A, measured at a constant
wavelength versus pH can be expressed as
pH ¼ pKa þ log A- A0
A1- A
 
¼ pKa þ F ð1Þ
whereA0 andA1 are the constant absorbance values at pH, pKa
and pH. pKa, respectively.
From eq 1, it follows that the middle point of the variation
must correspond to the pKa of the acid-base equilibrium. In
addition, the plot of pHversusFmust result in a straight line, with
a slope close tounity and an intercept of pKa. This is also shown in
Figure 3 for IMBM.
In all cases, the slopes of the lines are close to unity, and from
these plots, values of pK1 = 3.4 ( 0.2 and pK2 = 9.4 ( 0.2 are
obtained for IMBM.
The pK1 value agrees with those shown in the literature cited in
the Introduction. For IMBM, pK1 can only correspond to the
protonation-deprotonation of an imidazol nitrogen that must
be the nitrogen (dN-), as for other imidazolinone herbicides
(9-11) (Figure 4). On the other hand, pK2 can only correspond to
the dissociation of the imidazol nitrogenNH, as found for the rest
of imidazolinone herbicides (7, 9).
From the pK1 and pK2 values of the acid-base equilibriums, it
can be inferred that, below pH 3, IMBM is present in a cationic
form (IMBMHþ). At the most common pH values found in the
environment (5.0-7.5), IMBMis present in themolecular neutral
form. Finally, at very basic pH values, IMBM is in an anionic
form.
Soil pH is a crucial factor in photodegradation of pesticides on
the soil surface, particularly for acid-labile pesticides, such as
imidazolinone herbicides (12). Soil moisture is also important
because of its role in producing hydroxyl radicals, which in turn
cause photodegradation of pesticides (6). Imidazolinones are
sorbed through several mechanisms, including ligand exchange,
cation and/or water bridging ion exchange, hydrogen bonding,
electrostatic interaction, or hydrophobic partitioning (13). Ioni-
zation of imidazolinone herbicides increases their solubility in
water, resulting in movement in soil. The presence of an anionic
form of imazapyr, imazethapyr, and imazaquin at soil pH values
greater than the pKa causes these herbicides to be repulsed by soil
colloids, leading to low sorption at neutral or high soil pH
(14, 15). At low soil pH values, imidazolinone herbicides mainly
exist as uncharged species that can interact with the hydrophobic
surfaces of organic matter and negatively charged soil col-
loids (16).
In the case of IMBM, ionized forms are present in very acidic
and basic media. In the first case, the positive charge must cause
the attraction with soil colloids, but such very acidic soils are not
common. On the other hand, in basic soils of pH 7.8-8, as used
for cereal dry farming in Castilla and Leon, Spain (17), the
anionic form of IMBM is present in 4-5%. Although this
amount could seem low, the solubility of such an anionic form
inwater can result in itsmovement in soil, shifting the dissociation
equilibrium to the right to produce the anionic form from the
Figure 3. Analysis of UV-vis spectra of IMBM in (top) acidic and (bottom)
basic media. (Main graphs) Plots of the absorbance versus pH. Wave-
lengths are given in the legends. (Insets) Plots corresponding to eq 1.
Figure 4. Proposed scheme for the protonation-dissociation reactions of IMBM.
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neutral form and, thus, resulting in the movement in soil of
IMBM in a greater extension than at lower pH values.
In the case of IMBA, an additional form must be involved in
the acid-base behavior because of the presence of the -COOH
group. Thus, in acidic media, the dissociation of the carboxylic
group and the protonation of the imidazol nitrogen must origi-
nate from the occurrence of two pK values (pK1 and pK2) and
with the dissociation of the imidazolNH, the apparition of a third
pK, pK3.
Figure 5 shows the plot of the absorbance measured at a
constant wavelength versus pH for IMBA. Again, sigmoidal
variations were obtained. In basic media, the plot of pH versus
F (eq 1) is linear, having a slope close to unity and, thus, yielding a
pK3 = 9.6 ( 0.2. However, in acidic media, the plot of F versus
pH has a slope close to 2 (or the reverse plot close to 0.5),
suggesting that two Hþ ions are involved in the reaction. In
addition, the range of pHatwhich the change in absorbance takes
place is short. This change occurs in only twopHunits, while for a
single protonation/dissociation reaction, a change in four pH
units is expected. In addition, no other inflection points are
obtained, even at very strong acidic media. All of these facts
can be easily explained if it is assumed that pK1 and pK2 have very
close values, of around 3.4.
The above conclusion can be supported as follows: let us
assume that there are three species involved in two subsequent
acid-base equilibriums. The molar exctinction coefficients of
such species, εi, are different, and the acid-base equilibrium
constants have similar values, that is, K1K2 ≈ K2. In such
conditions, the following equation is easily obtained:
A-A0
A1-A
½Hþ2 ¼ K 2 þ ðK - εcTÞ ½H
þ
A1- A
ð2Þ
where the symbols have the above-mentioned meaning, ε is the
molar exctinction coefficient of the intermediate species, and cT is
the sum of concentrations of the three species involved in the
equilibria.
The above equation can be written in compact form as
F1 ¼ K 2 þ bF2 ð3Þ
Thus, the value of the equilibrium constant can be obtained
from the intercept of the linear plot of F1 versus F2, as shown in
Figure 5. The value of the intercept thus obtained was 2.1 
10-7 ( 3  10-8, with this value yielding pK1 ≈ pK2 ≈ pK =
3.34 ( 0.05.
The above value indicates that, at pH < 3.3, the protonated
carboxylic form of IMBA is present and, above pH 3.3, the
dominating species is the unprotonated carboxylate form, as
shown in Figure 6. In addition, the zwitterionic species, either
the unprotonated carboxylic form or the protonated carboxylate
form, are not present at any pH value, at least in a significant
proportion.
Thus, IMBA is negatively charged at pH> 3.3 (the acid-base
reaction corresponding to pK3 adds an additional negative
charge), and this must cause this herbicide to be repulsed by soil
colloids, leading to a low sorption in soils.
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Abstract
Measurements of differential capacity vs. potential have been made for a series of s-triazine herbicides at different
concentrations. In all cases the decrease in capacity was independent of the applied potential, so the adsorption is also
independent of the potential. From the measurements it can be established that the adsorption follows Langmuir type
isotherms. Adsorption constants were obtained for the different herbicides at 25 8C (simetryn, simazine, terburyn and
prometon) as well as those to simetryn at different temperatures, from which the adsorption enthalpy of this herbicide
was calculated being its value of 17.5 kJ mol1.
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Over the past 50 years, triazines havemade a great impact on
agriculture and world hunger by assisting in the develop-
ment of new farming methods, increasing crop yields. The
wide utilization of triazines in agriculture, that save billions
of dollars a year, has already contributed to the increasing
contamination of the environment (water and sediments)
mainly owing to their physicochemical properties such as
water solubility, adsorptivity (Koc), and hydrolysis half life
(more than 25 weeks) [1].
The removal of such compounds at low levels from water
always constitutes a problem. Among the methods em-
ployed are the destruction (oxidation) by treatment with
ozone [2, 3] and hydrogen peroxide [4, 5], or the adsorption
on porous solids such as activated carbon, zeolites and clays
[6 – 9].
Active granular carbon and active powdered carbon are
the most commonly adsorbents used because they have
porous structures and high specific area compared with
other adsorbents such asAl2O3, Fe3O4, ZnOandmany types
of clay [10 – 16]. Other forms of using active carbon involve
fiber and cloths, both for sorption and electrosorption
experiments [17 – 20].
In this work, the electrosorption of triazine herbicides on
a glassy carbon electrode is studied to explore the possibility
of improve the adsorptive removal of such contaminants
from water by applying a potential.
To establish the experimental conditions for the electro-
sorption experiments, it is necessary to know the electrode
processes involved. The electroreduction of the chlorinated
s-triazines takes place below pH 5, being due to the loss of a
chlorine atom and the subsequent reduction of the triazine
ring. In the case of simazine, the molecules are adsorbed on
the mercury electrode forming a monolayer and with the
triazine ring parallel to the electrode surface, whereas
atrazine and propazine do not form a monolayer [21 – 26].
Thiomethylated derivatives are electroactive at pH< 7 and
the reduction processes are similar to those corresponding
to the chlorinated herbicides [21, 27 – 30]. Measurements of
differential capacity and AC voltammetry have revealed
that terbutylazine and atrazine can form monolayers on
mercury [31]. The oxomethylated derivatives are not
reduced on mercury or carbon electrodes.
The structure of the s-triazine herbicides here investigat-
ed is that shown in Figure 1.
Differential capacity measurements were made as a
function of the potential for the supporting electrolyte and
at different herbicide concentrations. As it can be seen in
Figure 2, the differential capacity decreased in all cases with
Fig. 1. Structure of the herbicides studied. Substituents are: X¼
SCH3 for simetryn and terbutryn, X¼Cl for simazine and X¼
OCH3 for prometon. R¼ethyl for simetryn and simazine, R¼
terbuthyl for terbutryn and R¼isopropyl for prometon.
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respect to that obtained for the supporting electrolyte. This
indicates that thedouble layerwas alteredby thepresenceof
the herbicide, that is, the herbicide is adsorbed on the glassy
carbon surface.
The decrease in capacity was independent of the applied
potential, in a very wide range of potentials and for each
compound investigated. Thus, the adsorption of the herbi-
cides must also be potential-independent. This behavior
must be related to the fact that, at the pH of the supporting
electrolyte (not less than 6), the molecules of such triazines
are not charged [21 – 30].
At any potential used, the capacity varied with the
concentration of herbicide from a maximum value corre-
sponding to the supporting electrolyte (absence of herbi-
cide) to a minimum value above a given herbicide concen-
tration. In this last case the maximum amount of adsorption
is reached and the electrode is saturated.
The decrease in capacity can be visualized as two
contributions. First, it can be assumed that the accumulation
of herbicide molecules on the electrode surface gradually
decreases the effective area, A, of the capacitor formed by
the double layer by replacing water molecules (and ions) by
herbicide molecules. On the other hand, the dielectric
constant, e, of the double layer formed by the electrode
covered by the herbicidemoleculesmust be different to that
corresponding to the electrode in the absence of adsorbate.
Both parameters, A and e, are proportional to the differ-
ential capacity, C. Thus, by assuming that the decrease in
capacity is proportional to the number of adsorbed mole-
cules, that is, to the superficial concentration, and that the
thickness of the double layer remains constant, it is easy to
shown that the coverage, q, of the electrode can be
expressed as:
q¼ [CmaxC] [CmaxCmin]1 (1)
The adsorption equilibrium can be represented as:
TRIþ electrode¼TRI electrode (2)
where TRI represents the triazine herbicide molecule.
By assuming that the coverage is related to the triazine
concentration, c, through aLangmuir isotherm, after a series
of trivial steps, it can be written:
Fig. 2. Differential capacity measurements at 25 8C. In all cases 1 corresponds to the supporting electrolyte. A) Simetryn.
Concentrations (from 2 to 10 in mol L1): 8.25 106; 2.1 105; 4.2 105; 6.3 105; 8.25 105; 2.1 104; 4.2 104; 6.3 104; 8.25
104. B) Simazine. Concentrations (from 2 to 7 in mol L1): 1 106; 4 106; 6106; 8 106; 1.2 105; 2 105. C) Terbutryn.
Concentrations (from 2 to 8 in mol L1): 1.8 106; 3.6 106; 9 106; 1.8 105; 2.7 105; 3.6 105; 4.5 105. D) Prometon.
Concentrations (mol L1) are 2: 1 105; 3: 4 105.
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(1/c) [CmaxC] [CCmin]1¼Kads (3)
where Kads is the equilibrium constant of the adsorption
Reaction 2.
Equation 2 means that F(C) (i.e., the expression in the
first member of Equation 2, must be constant and inde-
pendent of the herbicide concentration, in the concentration
range of variation of the differential capacity. This behavior
was found for the cases shown in Figure 2, being the values
of Kads at 25 8C 1.22 104 for simetryn, 1.26 105 for
simazine and 1.22 104 for terbutryn.
Both these values of Kads and the horizontal plots
corresponding to Equation 2 are obtained irrespective the
potential atwhich the capacitywasmeasured, this indicating
that the approximations made above are reasonable and
that theherbicides are adsorbedon the glassy carbon surface
through a Langmuir isotherm.
The values ofKads obtained for simetryn and terbutryn are
of the same order, but the value obtained for simazine is
about 10 times higher, this indicating that the adsorption
process of the chlorinated herbicide is stronger than those of
the thiomethylated herbicides, as occur also on mercury
electrodes [24].
In the case of prometon, the value of Kads cannot be
obtained because the bulk concentrations required for the
adsorption are high and the solubility limit in water is
reached.
Differential capacity measurements were made also at
different temperatures for simetryn. As it can be seen in
Figure 3, the decrease in differential capacity was inde-
pendent of the potential at all the temperatures tested.
The values of Kads decreased as the temperature in-
creased, as can be observed in Figure 4. The plot of lnKads vs.
T1 results in a straight line as is shown in Figure 4B. From
the slope of this line a value of the adsorption enthalpy of
DHads¼ 17.5 kJ mol1 was obtained.
Experimental
In all cases, Merck analytical grade reagents were used
without further purification, with the exception of herbi-
cides that were from polyscience (chromatographic stan-
dard quality). All potentials were measured against a
Metrohm 6.0733.100 Ag jAgCl jKClsat electrode.
Measurements were made on a CHI650A electrochem-
ical workstation from IJCambria coupled to an EF-1400
stand from BAS instruments. The glassy carbon electrode
was IJCambria (geometrical area¼ 38.5 mm2). Measure-
ment of differential – capacity curves were made by record-
ing impedance-potential curves and by obtaining the
capacity from the imaginary component of the impedance.
Fig. 3. Differential capacity measurements for simetryn at different temperatures. Values of concentration are given in mol L1.
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The recordings were made at very low rates, to reach the
equilibrium.
0.1 M NaClO4 solutions in ultra pure water (obtained
from a MILLIPORE-MILLI Q) were used as supporting
electrolytes. All the measurements were made at constant
temperature using a thermostated cell. High purity nitrogen
was bubbledduring at least 10 minutes to avoid the presence
of O2 that could originate undesired redox reactions on the
electrode.
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Diﬀerential capacity­potential curves have been mea-
sured for the s-triazine herbicide simazine at diﬀerent
concentrations. The decrease in capacity was independent
of the applied potential, so the adsorption is also independent
of the potential. The adsorption follows a Langmuir type
isotherm. The adsorption constant was obtained.
Triazine herbicides are commonly applied as pre- and post-
emergent weed control agents in agricultural ﬁelds containing
corn, apple, grapes, wheat, etc. The environmental half-lives of
these herbicides are in the order of weeks to several months.
Large amounts of triazines (100­150 million pounds, approxi-
mately) are applied annually and thus pose a major threat to the
environment. This wide utilization of triazines for agriculture
saves billions of dollars a year but has already contributed to
the increasing contamination of the environment, water and
sediments, mainly owing to their physicochemical properties
such as water solubility, adsorptivity (Koc), and hydrolysis
half life (>25 weeks).1 Simazine (SMZ, 2-chloro-4,6-bis(ethyl-
amino)-1,3,5-triazine) (Figure 1) is a triazine herbicide and
algaecide used in agriculture and in the home and garden.
Simazine products are used for the control of a large variety of
weed species in fruits, vegetables, lentils, vineyards, home
garden, and non-agricultural situations. They are also used
to control algae in pools, aquariums, and ponds. Triazine
herbicides are used in olive groves in Andalusia, but the use of
simazine has been banned since 2002 because together tert-
butylazine has created serious pollution episodes in water
reservoirs of Andalusia in recent years.
The removal of such compounds at low levels from water
always constitutes a problem. Among the methods employed
are destruction oxidation with ozone,2,3 hydrogen peroxide,4,5
or adsorption into porous solids such as activated carbon,
zeolites, and clays.6­9 Active granular carbon and active
powdered carbon are the most commonly used due to the
porous structure and high speciﬁc area compared with other
adsorbents such as metallic oxides and many clays.10­16 Other
forms of using active carbon involve ﬁber and cloths, both for
sorption and electrosorption experiments,17­20 which decrease
the environmental aggression because they minimize the
carbon particles accessing to the environment. A necessary
condition is that the application of a potential must increase the
adsorption of the pollutant.
In this work, the electrosorption of simazine onto a glassy
carbon electrode is studied to explore the possibility of
improving the adsorptive removal of such contaminants from
water by applying a potential.
To establish the experimental conditions for the electro-
sorption experiments, it is necessary to know the electrode
processes involved. The electroreduction of simazine21 takes
place below pH 5. The process consists of a two-electron
cleavage of a chlorine atom to give 4,6-bis(ethylamino)-1,3,5-
triazine, followed by the two-electron reduction of the triazine
ring of the above compound. This mechanism is common to all
chlorinated s-triazines. In the case of simazine, the molecules
are adsorbed on a mercury electrode forming a monolayer and
with the triazine ring parallel to the electrode surface, whereas
atrazine and propazine do not form a monolayer21­26 in the
same conditions. Nevertheless, measurements of capacity and
ac voltammetry have revealed that tert-butylazine and atrazine
can form monolayers on mercury27 if both the temperature and
the adsorption time are adequate.
Experimental
In all cases, Merck analytical grade reagents were used without
further puriﬁcation, with the exception of simazine that was from
polyscience (chromatographic standard quality). The working
concentration of simazine was 2 © 10¹4M, with the exception of
the experiments in which the inﬂuence of this variable was studied.
All potentials were measured against a Metrohm 6.0733.100
Ag«AgCl«KClsat electrode.
Measurements were made on a CHI650A electrochemical
workstation from IJCambria coupled to an EF-1400 stand from
BAS instruments. The glassy carbon electrode was IJCambria
(area: 38.5mm2). Measurement of diﬀerential capacity curves were
made by recording impedance potential curves and obtaining the
capacity from the imaginary component of the impedance. The
recordings were made at very low rates, to reach the equilibrium.
0.1M NaClO4 solutions in ultra pure water obtained with a
MILLIPORE-MILLI Q were used as supporting electrolytes. All
the measurements were made at 25 °C. High purity nitrogen was
bubbled for at least 10min to avoid the presence of oxygen that
could originate undesired redox reactions on the electrode.
Results and Discussion
Diﬀerential capacity measurements have been made as a
function of the potential for the supporting electrolyte and at
diﬀerent simazine concentrations. As it can be seen in Figure 2,
in all cases, the diﬀerential capacity decreased with respect
to that obtained for the supporting electrolyte, this indicating
that the double layer was altered by the presence of the
herbicide, that is, that simazine is adsorbed on the glassy
carbon surface.
N
N
N
NN
CH2
HH
Cl
CH2 CH3CH3
Figure 1. Chemical formula of simazine.
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The decrease in capacity was independent of the applied
potential, in a very wide range of potentials, and thus the
adsorption of simazine must also be potential-independent.
This must be related to the fact that at the pH of the supporting
electrolyte (not less than 6) the molecule of simazine is not
charged.
The diﬀerential capacity curves exhibits two maximums
observed at ca. ¹200 and ¹800mV that could be attributed to
the adsorption­desorption processes of the cations and anions
of the supporting electrolyte replacing water molecules on the
electrode surface.
At any potential, the capacity varied with the simazine con-
centration from a maximum value corresponding to the support-
ing electrolyte (absence of simazine) to a minimum value above
a given simazine concentration. In this last case the maximum
amount of adsorption is reached and the electrode is saturated.
The decrease in capacity can be visualized as two contri-
butions. First, it can be assumed that the accumulation of
simazine molecules on the electrode surface gradually decreas-
es the eﬀective area of the capacitor formed by the double
layer, A, by replacing water molecules (and ions) by simazine
molecules. On the other hand, the dielectric constant of the
double layer formed by the electrode covered by the herbicide
molecules, ¾, must be diﬀerent to that corresponding to the
electrode in the absence of adsorbate. Both parameters, A and ¾,
are proportional to the diﬀerential capacity, C. Thus, by
assuming that the decrease in capacity is proportional to the
number of adsorbed molecules, that is, to the superﬁcial
concentration, and that the thickness of the double layer
remains constant, it is easily shown that the coverage, ª, of the
electrode can be expressed as:
ª ¼ Cmax  C
Cmax  Cmin
ð1Þ
The adsorption equilibrium can be represented as:
SMZþ electrode SMZ­electrode ð2Þ
By assuming that the coverage is related to the simazine
concentration, [SMZ], through a Langmuir isotherm, after a
series of trivial steps, it can be written:
ln
Cmax  C
C Cmin
 
¼ lnKads þ ln½SMZ ð3Þ
where Kads is the equilibrium constant of the adsorption
reaction (2).
Equation 3 means that the plot of ln F(C) vs. ln[SMZ], being
F(C) the argument of the logarithm in the ﬁrst member of eq 3,
must result in a straight line having a slope unity and an
intercept ln[SMZ]. This is shown in Figure 3 from which a
value of Kads = 1.3 © 105 is obtained.
Both the above value of Kads and the linear plot observed in
Figure 3 with slope unity are obtained irrespective of the
potential at which the capacity was measured, this indicating
that the approximations made above are reasonable and that
simazine is adsorbed on the glassy carbon surface through a
Langmuir isotherm.
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a b s t r a c t
This paper presents polarographic and voltammetric studies of the reduction of the herbicide
imazamethabenz methyl (2/3-methyl-(4-isopropyl-4-methyl-5-oxo-2-imidazolin-2-yl)-p-toluate), on
mercury and carbon electrodes. The electrochemical studies were performed in strongly acidic media
(0.1–2.7M H2SO4) as well as in the pH range of 1–12. The overall reduction process involves the
uptake of two electrons. The results obtained in polarography show that there is the reduction of
two species, related via an acid–base equilibrium, and having very close reduction potentials. The
voltammetric results obtained with a glassy carbon electrode were very similar to those observed on
mercury electrodes. The reducible group in the molecule is the imidazolinone ring. In strongly acidic
media (pH<pKa), the reaction mechanism proposed is the reduction of the protonated herbicide by an
electrochemical–chemical–electrochemical (ECE) process, being the r.d.s. the second electron transfer. At
pH>pKa the neutral form of the herbicide is reduced and the second electron transfer becomes reversible
or quasi-reversible. In basic media, the species reduced is the deprotonated imazamethabenz methyl and
the r.d.s. is the second electron transfer.
© 2010 Elsevier Ltd. All rights reserved.
1. Introduction
Contamination of groundwater by pesticides and their metabo-
lites has been reported in Europe and the United States [1].
The study of the dynamics and the accumulation/degradation
mechanisms of hydric pollutants in the laboratory by electro-
chemical techniques, as well as its environmental implications,
is being developed from a few years ago in the authors’ labo-
ratory. This activity has increased the knowledge of the natural
deactivation of some substances of environmental interest. Imi-
dazolinone herbicides, such as imazapyr, imazethapyr, imazaquin
or imazamethabenz methyl, have low toxicity for humans and can
constitute an alternative to phenoxy herbicides, 2,4-D and 2,4,5-
T, or to triazine herbicides, specially the chlorinated derivatives
simazine, atrazine, propazine, etc. The reductions of imazapyr,
imazethapyr and imazaquin in the whole pH range (2.7M H2SO4
to pH 13) have been studied by polarography [2]. At pH<7 two
sets of pH-dependent peaks were found in the DP polarograms.
These signals were assigned to the reduction of the two reducible
parts of the molecule, i.e., the pyridinic (or quinolinic) and the imi-
∗ Corresponding author. Tel.: +34 959218202.
E-mail address: mmontoya@uhu.es (M.R. Montoya).
dazolinone rings (see scheme below). The results suggested that
the set of peaks appearing at more negative potentials could be
related to the pyridinic/quinolinic ring reduction, being the assig-
nation of the peaks appearing at less negative potentials more
difﬁcult.
As it can be seen in Scheme 1, the difference between imaza-
methabenz methyl and the rest of imidazolinone comes from the
aromatic part of the molecule. In the case of imazamethabenz
methyl this part consists of a substituted benzoic acid ester,
whereas in the rest of the family of herbicides this part is a
nitrogenated heterocycle (substituted nicotinic or quinolinic acid).
There are many references in the literature about the electro-
chemical reduction of nicotinic or quinolinic acids, but esters
of benzoic acids are not reduced in aqueous media, at least
on the mercury and carbon electrodes. So, the electrochemi-
cal behaviour of imazamethabenz methyl will be only due to
the reduction of the imidazolinone part of the molecule. The
elucidation of the reduction mechanism and the characteriza-
tion of the evolution of the electrochemical response with the
experimental variables will undoubtedly proportionate informa-
tion about the very complex electrochemical behaviour of the
heterocyclic imidazolinone herbicides, permitting the charac-
terization of the reduction of the two reducible parts of the
molecules.
0013-4686/$ – see front matter © 2010 Elsevier Ltd. All rights reserved.
doi:10.1016/j.electacta.2010.01.032
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Scheme 1. Structures of imazapyr, imazaquin and imazamethabenz methyl (from left to right).
Since no references can be found about the electrochemical
behaviour of imazamethabenz methyl, the aim of this paper was
to investigate the reduction pathways of this herbicide on mercury
and glassy carbon electrodes to contribute, ﬁrst, to the develop-
ment of a future electrochemical detoxiﬁcation methodology and,
second, to the elucidation of the reduction mechanisms of the
heterocyclic imidazolinone herbicides.
The knowledge of the protonation state of the different
species in solution is essential in the elucidation of the reduction
mechanisms. The reportedpKa value corresponding to theprotona-
tion/dissociation of the imminium nitrogen (pK1) [1,3–5] is 3–3.5,
in any case close to the corresponding pKa value of other imidazoli-
none herbicides [3–6]. A value of pK1 =3.4±0.2 was determined
in the authors’ laboratory [7]. Another pKa value was measured
(pK2 =9.4±0.2), being assigned to the protonation/dissociation
equilibrium of the imidazolinone nitrogen in alpha position with
respect to the carbonyl group [7].
2. Experimental
In all cases, Merck analytical grade reagents were used with
the exception of imazamethabenz methyl which was from Riedel
de Haën (analytical standard). All reactants were used without
further puriﬁcation. The working concentration of reactant was
1×10−4 M, for polarographic measurements and 1×10−3 M, for
voltammetric measurements, with the evident exception of the
experiments in which the inﬂuence of this variable was stud-
ied. Solutions of either sulfuric acid, for pH<2, 0.05M in both
acetic and phosphoric acids for 2 <pH<8 or 0.05M in both sodium
carbonate and phosphoric acid for pH>8 were used as support-
ing electrolytes. Stock solutions of imazamethabenz methyl were
stored at 4 ◦C to avoid decomposition. The ionic strength was
adjusted to 0.3M with NaCl. The pH was adjusted with solid
NaOH. All potentials were measured against the Ag/AgCl/KClsat
electrode. Solutions were purged with puriﬁed nitrogen and the
temperature was kept at 25±0.1 ◦C. The aqueous solutions were
prepared using ultrapure water type I (resistivity 18.2M cm
at 25 ◦C) obtained by an ultrapure water system Millipore
Simplicity®.
True dc polarograms were recorded on a system integrated
by a potentiostat generator SEA mod. PDC-1210 and GOT 1018,
respectively, with 12 bits AD and DA converters attached to a
microcomputer, and on a BAS 100 workstation, which was also
used for the voltammetric measurements and tast and DP polaro-
graphic measurements. Coulometry was carried out using a 10mL
one-compartment cell. A stirred mercury pool working electrode,
platinumwire counter electrode andAg/AgCl/KClsat electrodewere
also used. The BAS 100 workstation was used for the potential con-
trol and the coulometric measurements.
The mercury working electrodes were either a Metrohm
6-1220,000 capillary, for dc polarography with the following
characteristics: m=0.935mgs−1, t=5.96 s (open circuit) in KCl
0.1M, h=40 cm, or a BAS MF-9024 controlled growth electrode,
with an area of 6.70×10−3 cm2, for voltammetry and tast and
DP polarography. The glassy carbon electrode was from IJCam-
bria (geometrical area =38.5mm2). Triply distilled mercury was
used.
3. Results and discussion
In the pH range studied, imazamethabenz methyl showed
two reduction waves in tast polarography, but the polarograms
were strongly distorted due to the appearance of a polarographic
maximum, even at low concentrations. This strong polarographic
maximum prevented the analysis from a mechanistic viewpoint of
tast polarograms and showed that adsorption processes must be
involved in addition to the electroreduction process.
True dc polarograms were obtained at different pH values by
using the equipment described in Section 2. In these conditions, at
pH<8 imazamethabenz methyl showed one reduction wave (ﬁrst
wave), whereas a new wave appears at more negative potentials
at pH>8 (second wave). The limiting current, iL, of the ﬁrst wave
is pH dependent, decreasing above pH 8 and disappearing at ca.
pH=11 (Fig. 1). At pH<8 the process is essentially controlled by
diffusion, the value of iL corresponding to a two-electron process
as was conﬁrmed by controlled potential electrolysis at a mercury
pool electrode.
The logarithmic analyses, made in the form of E vs. log
[i/(iL − i)] plots, were roughly linear with slopes of ca. −40 and
−30mVdecade−1 at pH<1 and pH>8, respectively. In the pH
range of 1–8 the slope changed gradually, reaching a value of
−57mVdecade−1 at pH 3.5 (Fig. 1).
As can be seen in Scheme2, belowpH3.4 the protonated species
is that present in the solution, in thepH range of 3.4–9.4, the species
Fig. 1. dc polarography of 1×10−4 M imazamethabenzmethyl. Dropping time 1.9 s.
Scan rate 1mVs−1. Main: Dependence of the limiting current with pH. Lower inset:
dependence of the half-wave potential with pH. Upper inset: dependence of the
slope of the logarithmic analysis with pH.
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Scheme 2. Protonation–dissociation reactions of imazamethabenz methyl.
in solution is the neutral imazamethabenz methyl and above this
last pH value the solution contains the anionic dissociated form.
Since there is no evidence of the occurrence of two waves at
pK1 <pH<pK2, the reduction potentials of the two species involved
in the ﬁrst acid–base reaction must be very close. To separate
the contributions of such processes, DP polarography is commonly
used. In fact, the conclusions on the electrode kinetics of the reduc-
tion processes given in this paper are mainly supported by the DP
polarographic (and voltammetric) results. Some DP polarograms
are shown in Fig. 2.
The analysis of the DP polarograms was performed by using the
following equation corresponding to ﬁrst-order processes [8]:
I = 4IP
L
(1 + L)2
(1)
where I=i/E, L=exp[−(E−EP)/b], IP andEP being thepeak inten-
sity and the peak potential, respectively, I is the dc current and b is
a parameter which has the same value as the slope of the dc loga-
rithmic analysis. EP and IP values are related to those of E1/2 and iL
[8,9].
As can be seen in Fig. 3, the peak intensity varied from a con-
stant value, in strongly acidic media, to another constant value, in
the pH range of 4–7, showing a minimum at an intermediate pH
close to 2. At the same time, the experimental b value obtained
from the half-width of the peak experiences a “reverse” variation,
i.e., the curve b–pH shows a maximum at the pH values where
the peak intensity shows the minimum (as occurred also with the
logarithmic analysis slopes in dc polarography). This situation is
characteristic of the reduction of two species related via a pro-
tonation equilibrium and having very close reduction potentials
[10].
Fig. 2. DPpolarogramsof1×10−4 M imazamethabenzmethyl. Samplewidth20ms;
pulse width 50ms; pulse amplitude 50ms; dropping time 1 s. pH values (from right
to left): −0.7 (H0), 1.00, 2.50, 4.51, 6.99, and 9.01.
From the data shown in Fig. 3 it can be concluded that the
peakappearing at lowpHvaluesmusthaveb≈40mVdecade−1 and
that appearing at higher pH values must have b≈30mVdecade−1.
At intermediate pH values the peak must be the sum of two
peaks having the above b values. The slopes of logarithmic anal-
yses in dc polarography present very similar values and variations
with pH.
TheDPpolarogramswere analyzedwithEq. (1) andby assuming
the occurrence of two peaks. The agreement between the the-
oretical and experimental values was good. The mean b values
obtained for the peak appearing at lower pH (ﬁrst peak) and for the
peak appearing at higher pH (second peak) were very close (with
standard deviations of ca. 0.2) to those above-mentioned: 40 and
32mVdecade−1, respectively.
Since the b values of both peaks are different, their compar-
ison is not adequate. In the derivation of Eq. (1), it was made
approximate that the DP intensity is equal to the ﬁrst derivative
of the dc current with respect to the potential [8,11]. The valid-
ity of this assumption increases as the pulse amplitude decreases
and is valid for pulse amplitudes lower than 20–25mV as is the
actual case [9]. So, the dc current can be obtained by integration
of Eq. (1), and it can be shown that the value of iL is proportional
to the product IP ×b, being the proportionality constant which is
Fig. 3. DP polarography of 1×10−4 M imazamethabenz methyl. Dependence with
pH of (a) peak currents and (b) experimental b values.
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Fig. 4. 1×10−4 M imazamethabenz methyl. Dependence of a parameter propor-
tional to the peak areas of DP polarograms (see text) with the medium pH.
same for all the ﬁrst-order processes. Thus, the comparison of the
DP intensities must be made through this parameter, as shown in
Fig. 4.
As can be seen, the two peaks are complementary, i.e., as the
ﬁrst peak decreases, the second peak increases, the shape of the
graph resembling an acid–base dissociation curve, having a pK at
ca. pH=3, that is, at the pKa of imazamethabenz methyl. Thus,
the protonated form of the imazamethabenz methyl is respon-
sible for the appearance of peak 1, and the neutral form for
peak 2.
The slopes of the EP vs. pH plots obtained from the deconvo-
lution of the DP polarograms were −41 and −66mV per pH unit
for the ﬁrst and second peak, respectively. These values, together
with the values of the b parameter indicate that one and two H+
ions take part in the electrochemical processes prior or in the rate-
determining step, r.d.s., in the above-mentioned pH ranges.
At pH>7, a new peak appears at more negative potentials,
whose intensity increases as the preceding peak decreases. The b
value for this peak is close to 37mV and the slopes of the EP vs. pH
plot is of ca. −45mV per pH. Because peaks 1 and 2 were assigned
to the reductions of the ﬁrst two species shown in Scheme 2, this
new peak must correspond to the reduction of the deprotonated
imazamethabenz methyl.
Cyclic voltammetric results agree with the polarographic ones.
No re-oxidation peaks were observed in the reverse scans of the
voltammograms, as can be seen in Fig. 5, this indicating that the
overall reductionprocess is irreversible. In addition, theappearance
of a new peak substituting the main reduction peak in basic media
is also shown.
Convolution voltammetry [12–20] was used to analyze the
direct scans of the voltammograms. S-shaped curves were so
obtained having a limiting value JL independent of the mecha-
nism of the electrochemical reaction. Diagnostic criteria can be
established using logarithmic analyses based on the equation
[12–20]:
E = E1/2 + b ln[f (I, J)] (2)
where f(I, J) is a function that depends on the actual mechanism of
the electrochemical reaction.
Since no re-oxidation peaks were observed for the main reduc-
tion peaks, the direct scans of the ﬁrst peak appearing in the
voltammograms were analyzed using the f(I, J) corresponding to
irreversible Ei or EC processes. The values of the logarithmic anal-
ysis slope, b, are the same and have the same meaning as the b
Fig. 5. Mercury electrode. Cyclic voltammograms of 1×10−4 M imazamethabenz
methyl at 0.1V s−1. pH values are given in the ﬁgure.
parameter in DP polarography. Such b values varied with the pH in
a similarway as shown in Fig. 3b for DPpolarography. In addition, JL
values depended on the pH in a similarway as b× IP (Fig. 4) and E1/2
values varied as −37mVpH−1 and −64mVpH−1 at pH<2.5 and 5
<pH<7, respectively. The voltammograms obtained at high pHval-
uesweredifﬁcult to analyzedue to theproximity of thebackground
discharge.
The results obtained by using a glassy carbon electrode were
very similar to those described above. No re-oxidation peaks were
observed in the reverse scans (Fig. 6) and the electrochemical
parameters and their variations were similar to those obtained
with the mercury electrode. The reduction peaks appeared at ca.
100–150mV more negative than in mercury electrodes and the
b values were slightly increased in absolute value. Moreover, the
dependence of the peak current on the scan rate indicates that the
adsorption of the reactant on the electrode is present in addition to
theelectrochemical process.Nevertheless, the characteristics of the
i–E curves and their dependencies with the experimental parame-
ters indicate that the reduction processes are essentially the same
as in mercury electrodes.
The only reducible group in the molecule of imazamethabenz
methyl, in the accessible potential window, is the imidazolinone
ring. Taking into account all the above-mentioned results and con-
clusions, the following reduction scheme is proposed for the ﬁrst
peak at pH<3.4:
Fig. 6. Glassy carbon electrode. Cyclic voltammograms of 2×10−4 M imaza-
methabenz methyl at 0.1V s−1. pH values are given in the ﬁgure.
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The pKa of the amidinium ion indicates that imazamethabenz
methyl is not acidic enough to protonate the carbonyl, but the
experimental results show that one H+ ion must be taken prior
or in the r.d.s. So, the ﬁrst step corresponds to the reduction of
the protonated imazamethabenz methyl, to yield a neutral radical
that can be protonated in a more easy way (that is, at less nega-
tive potentials) than the unreduced protonated herbicide, which
has a positive charge. The values of the electrochemical param-
eters indicate that the r.d.s. must be the second one-electron
transfer after the uptake of an H+ ion shown in the second
step.
At pH values higher than 3.4 (pK1) the species present in the
solution is the unprotonated imazamethabenz methyl, this being
the molecule reduced at the electrode. The electrochemical param-
eters indicate that the second electron transfer becomes reversible
or quasi-reversible and that two H+ ions are involved in the reac-
tion prior or in the r.d.s. So, for the peak 2, the following scheme is
proposed:
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In this scheme the only step that can be explicited is the uptake
of the ﬁrst electron. Experimental data are not enough to split the
second equation into individual steps as in the case of the reduc-
tion of the protonated herbicide. Nevertheless, it seems plausible
that the anion radical must react with an H+ ion prior the second
electron transfer.
The electrochemical parameters corresponding to the peak
appearing at more negative potentials in basic media indicate that
the species reduced is the deprotonated imazamethabenz methyl,
the r.d.s. is the second electron transfer and one H+ ion is involved
prior to this step. So, the following reaction must take place:
followed by an irreversible one-electron transfer.
If the priority of the toxicity of several substances is examined
[21] it canbe concluded that the toxicity is associatedwith thepres-
ence of halogen atoms, the aromatic character of themolecules, the
presence of heteroatoms and the oxidation state. Since the elec-
troreduction of imazamethabenz methyl on mercury and carbon
electrodes only changes a C O group by a –CHOH group, it is not
expected that the toxicity of the product is drastically decreased
in the reduction. So, the reductive way seems not be adequate for
the detoxiﬁcation of this compound and oxidative processes are
suggested for this goal.
4. Conclusions
1. The overall reduction process of imazamethabenz methyl on
mercury and carbon electrodes consists of a two-electron trans-
fer to the imidazolinone ring of the molecule.
2. In the pH range of 1–6 are reduced two species related via a
protonation equilibrium and having very close reduction poten-
tials. Such species are the protonated imazamethabenz methyl
and the neutral form of the herbicide.
3. Polarographic and voltammetric results show that in strongly
acidic media (pH<pKa), the reaction mechanism consists
Author's personal copy
3170 M.R. Montoya et al. / Electrochimica Acta 55 (2010) 3164–3170
of the reduction of the protonated herbicide through an
electrochemical–chemical–electrochemical (ECE) process, being
the r.d.s. the second electron transfer. At pH>pKa the neutral
form of the herbicide is reduced and the second electron trans-
fer becomes reversible or quasi-reversible. In basic media, the
species reduced is the deprotonated imazamethabenz methyl
and the r.d.s. is the second electron transfer.
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Electrochemical reduction of the imidazolinone herbicide 
Imazamethabenz-methyl on mercury and carbon 
electrodes 
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Imazamethabenz-methyl (2/3-methyl-(4-isopropyl-4-methyl-5-oxo-2-imidazolin-2-yl)-
p-toluate) is a recently developed herbicide of the imidazolinone family having low 
toxicity for humans and that can constitute an alternative to phenoxy herbicides, such 
as 2,4-D and 2,4,5-T, or to triazine herbicides. In the natural environment, the 
dynamics and the accumulation/degradation mechanisms of hydric pollutants is of high 
interest. The knowledge of the electrochemical behaviour of these substances is 
essential in developing elimination methods that let decrease their toxicity. 
Imazamethabenz-methyl, I. shows in dc polarograpy one reduction wave strongly 
distorted by the presence of adsorption maxima that prevents the analysis of the data. 
However, DP polarograms are well defined and susceptible of analysis. One or two 
reduction peaks were found, depending on the acidity of the medium. In the pH range 
1-5 the evolution of such peaks with the pH showed that two species related by a 
protonation equilibrium are reduced at very close potentials. This occurred at pH values 
around the pK (close to pH 3). Linear-sweep cyclic voltammetry showed that the 
overall processes are irreversible, both on mercury and carbon electrodes. Two 
electrons were found to be taken in the overall reduction process. The only reducible 
group of the molecule in the accessible potential window is the imidazolinone ring. 
Since no evidences are given in the literature on the reduction of the N=C bond in 
imidazolines, it seems plausible that the carbonyl group is reduced. The proposed 
reduction pathway is that following: 
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Quinmerac and Quinclorac, two herbicides showing auxin activity similar to that of 
indolylacetic acid, belong to the auxin-type class of herbicides that includes the 
phenoxy-acids, benzoic acids and pyridine compounds. Acting as inhibitors of cell wall 
biosynthesis, are is mainly adsorbed via the root system and partly through foliage, 
mainly for the pre- and post-emergence in direct-seeded and transplanted rice. 
 
Structure of the studied compounds. 
R1=R2=H    8-quinolinecarboxylic acid    (A8QC) 
R1=CH3 R2=Cl   Quinmerac (QM) 
R1=Cl R2=Cl   Quinclorac (QC) 
 
In this communication is presented the voltammetric behaviour of the three compounds 
on carbon and mercury electrodes. The effects of the scan rate, depolarizer 
concentration and the medium pH on the electrochemical parameters, such as peak 
currents and peak potentials, are investigated. On the basis of the experimental results, 
reduction mechanisms are proposed. 
 
 
 
Cyclic voltammograms on a mercury 
electrode at pH=4.0 and 1·10-4 M of 
quinolinic acid. 
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Los herbicidas triazínicos se usan en Andalucía sobre todo en 
olivar. Su estructura general se recoge en la figura adjunta donde 
el sustituyente X puede ser –Cl, –SCH3 o –OCH3, dando lugar a 
tres familias de herbicidas. El más popular es la simazina, cuyo 
uso se encuentra prohibido desde 2002. También es muy 
conocida la terbutilazina, entre otras cosas porque ha generado 
graves episodios de contaminación en pantanos de Andalucía en 
los últimos años. Recientemente, en nuestro grupo de 
investigación se han estudiado las reducciones electroquímicas de 
estos herbicidas  y precursores de los mismos [1]. 
 
La eliminación de este tipo de contaminantes previa a la potabilización de aguas se realiza, 
fundamentalmente, por adsorción sobre carbón activo. La aplicación de un potencial eléctrico a mallas de 
carbón puede mejorar esta eliminación adsortiva. Por ello, el objetivo inicial de este trabajo es estudiar la 
adsorción de este tipo de sustancias sobre electrodos de carbón como paso previo a la optimización del 
proceso de eliminación. 
 
Se han realizado medidas de 
capacidad diferencial en función del 
potencial para diferentes herbicidas a 
distintas concentraciones. En todos 
los casos la disminución de 
capacidad fue independiente del 
potencial aplicado, por lo que la 
adsorción también es independiente 
del potencial. De las medidas de 
capacidad se puede establecer que la 
isoterma de adsorción es de tipo 
Langmuir. Se han obtenido las 
constantes de adsorción para 
diferentes herbicidas a 25 ºC 
(simetrina, simazina, terburina y 
prometon) y las correspondientes a la 
simetrina a diferentes temperaturas, 
de donde se ha calculado la entalpía 
de adsorción para este herbicida, que 
resultó ser de 17.5 kJ·mol-1.    
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OBJETIVOS 
 
En este trabajo se pretende, en primer lugar, estudiar el comportamiento electroquímico 
de los herbicidas imidazolinónicos Imazametabenz-ácido e Imazametabenz-metilo para 
establecer los mecanismos de los procesos electródicos que permitan una mejor 
comprensión de la electroquímica de esta familia de herbicidas; en segundo lugar, 
estudiar los procesos de adsorción de los herbicidas triazínicos sobre electrodos de 
carbón para contribuir al desarrollo de metodologías para la destoxificación de estas 
sustancias; en tercer lugar estudiar el comportamiento electroquímico de los herbicidas 
quinolínicos quinmerac y quinclorac, para establecer los mecanismos de los procesos 
electródicos en electrodos de carbón y mercurio. 
 
 
INTRODUCCIÓN 
 
La contaminación del entorno por pesticidas y metabolitos forma parte del 
conocimiento cotidiano. Los herbicidas imidazolinónicos constituyen una alternativa 
actual a los herbicidas fenóxicos, más contaminantes, o los triazínicos, los cuales han 
dado lugar a graves episodios de contaminación en Andalucía. Recientemente se usan 
los herbicidas quinolínicos con un modo de acción similar: Quinclorac y Quinmerac, 
usados también como fitorreguladores de crecimiento. 
Los objetivos científicos en este campo, además del conocimiento de los procesos 
implicados en la oxidorreducción y degradación ambiental, son dos: la monitorización y 
la eliminación de estas sustancias en el ambiente. Este trabajo pretende cubrir los tres 
objetivos en distinta medida. En primer lugar, se investigan los mecanismos de 
reducción de Imazametabenz-ácido e Imazametabenz-metilo, que constituyen los 
herbicidas imidazolinónicos más simples y cuyos procesos de reducción no se han 
investigado hasta el momento. En segundo lugar, se estudia la electrosorción de los 
herbicidas triazínicos sobre electrodos de carbón para avanzar en procesos de 
eliminación adsortiva de aguas naturales. Por último, se estudian procesos de reducción 
de herbicidas quinolínicos y precursores como contribución al conocimiento de estos 
procesos en sí y para sentar las bases de técnicas electroquímicas para su eliminación 
y/o monitorización ambiental. 
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METODO DE TRABAJO 
 
 Los procesos electródicos se caracterizarán por voltametría, que proporcionará 
información acerca de los procesos en general, dependencia de la acidez del medio y de 
la temperatura, posibles cambios de mecanismo y parámetros cinéticos de los procesos 
electródicos, tanto para los herbicidas imidazolinónicos como los quinolínicos. Esta 
técnica permitirá también establecer la reversibilidad o irreversibilidad de estos 
procesos, y obtener parámetros cinéticos de las reacciones químicas acopladas a estos 
procesos, siempre que el rango de velocidades sea accesible. El número de electrones 
implicados en los procesos se obtendrá por integración de las curvas corriente-tiempo 
generadas en las macroelectrolisis o por cronoamperometría, según el caso. Con estos 
datos se propondrán los mecanismos de reacción electródica. 
La adsorción se cuantificará, además de por voltametría, cuando esto sea posible, por 
medidas de curvas de capacidad diferencial-potencial. 
Con electrodos sólidos se usará la voltametría de convolución, que tiene las ventajas 
sobre la voltametría clásica de permitir la utilización de todos los datos de la curva 
intensidad-potencial en lugar de unos pocos datos aislados, y no necesita del 
conocimiento a priori del mecanismo del proceso electródico. 
El conocimiento del estado de protonación de las especies en disolución es esencial para 
formular los mecanismos de reacción. Las constantes de disociación o protonación se 
obtendrán por medidas de espectroscopía ultravioleta-visible. 
Inicialmente, se utilizará el electrodo de mercurio, por la garantía que presenta de 
pureza y geometría superficial. A continuación se utilizarán los electrodos de carbón. 
La adsorción sobre los electrodos se estudiará a partir de las curvas de capacidad 
diferencial-potencial. Se medirán estas curvas a temperatura constante y diferentes 
concentraciones de herbicida para establecer las isotermas de adsorción. Se establecerá 
un protocolo de limpieza del electrodo. Se estudiará la dependencia de las isotermas con 
la temperatura para calcular la entalpía de adsorción. Se establecerán las diferencias de 
los herbicidas estudiados en cuanto a su capacidad de adsorción sobre los electrodos. 
 
 
APORTACIONES PREVISTAS DE LA TESIS 
 
 El interés de los resultados reside en que un mejor conocimiento de los procesos 
de óxido-reducción de estas sustancias puede contribuir al desarrollo de sensores para su 
determinación analítica y de métodos de eliminación, tanto in situ como ex situ. De 
hecho, hay una extensa bibliografía sobre la eliminación o reducción de toxicidad de 
herbicidas clorados fenóxicos, como el 2,4-D, por métodos electroquímicos. Por otra 
parte, los resultados del estudio de la electrosorción de los herbicidas sobre electrodos 
de carbón constituyen una información esencial en el desarrollo de metodologías de 
eliminación de este tipo de contaminantes, sobre todo con mallas de carbón. 
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Los herbicidas de la familia de las imidazolinonas presentan baja toxicidad en humanos y pueden 
constituir una alternativa a herbicidas triazínicos clorados (simazina, atrazina, propazina...) o a 
herbicidas fenóxicos como el 2,4-D ó el 2,4,5-T. En el medio ambiente, la dinámica de los 
mecanismos de  acumulación/degradación de contaminantes hídricos resulta de gran interés. El 
conocimiento del comportamiento electroquímico de estas sustancias es esencial para el desarrollo 
de métodos que permitan su eliminación o, al menos, la disminución de su toxicidad. 
Se han estudiado las reducciones de algunos herbicidas imidazolinónicos como imazapir, 
imazetapir e imazaquin  [1], de imazametabenz metilo [2] y de imazametabenz ácido. En estos dos 
últimos casos (esquema 1) la parte aromática de la molécula es un resto de ácido benzoico 
sustituido el cual no se electrorreduce en medio acuoso, por lo que su comportamiento 
electroquímico se debe sólo a la reducción de la parte de imidazolinona de la molécula [2]. 
 
(a)  (b)  (c)  
 
Esquema 1: Estructuras de  (a) imazapir, (b) imazaquin, y (c) imazametabenz ácido  
Se han llevado a cabo estudios  polarográficos y voltamétricos de la reducción de los herbicidas en 
medios muy ácidos en electrodo de mercurio. En estos medios los reactivos se encuentran 
protonados [3]. Salvo en el caso del imazametabenz metilo, en estos medios aparecen dos señales 
bielectrónicas de reducción. La intensidad de la señal que aparece a potenciales más negativos 
disminuye al aumentar el pH hasta desaparecer a un pH próximo a 2, esto es, próximo al primer 
pK de protonación de las moléculas [3].  
Dada la estructura de las moléculas, sólo cabe que el proceso que se da a estos potenciales 
corresponda a la reducción del producto generado a potenciales menos negativos y, además, que 
dicha reducción se dé en el anillo de imidazol, ya que el resto de la molécula no es electroactivo. 
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El Quinmerac y el Quinclorac son dos herbicidas de tipo auxínico, que actúan inhibiendo la 
síntesis proteica y son muy utilizados en el cultivo de arroz y maíz. Es necesario conocer el 
comportamiento electroquímico de estos herbicidas para poder establecer los mecanismos de los 
procesos electródicos y así desarrollar tecnologías electroquímicas que permitan su destoxificación 
y/o cuantificación, tanto “in situ” como “ex situ”. Para estudiar el comportamiento electroquímico 
del esqueleto carbonado de estos compuestos se ha utilizado el Ácido 8-quinolinocarboxílico, 
A8QC, molécula precursora de ambos herbicidas, ya que no contiene cloro en su estructura. 
Los resultados obtenidos en el estudio de este compuesto mediante medidas de voltametría 
cíclica ponen de manifiesto la existencia de procesos superficiales, con la aparición de un prepico 
estrecho y puntiagudo (Pico A, Figura 1), con un comportamiento bidimensional1. Éste pico es 
previo a la aparición de otro a potenciales más negativos, el cual se ve distorsionado por efecto del 
primero y que puede ser atribuido a la reducción del A8QC que alcanza el electrodo por difusión 
(Pico B, Figura 1).  
Para la determinación del mecanismo correspondiente a los procesos superficiales se ha 
recurrido a la técnica de cronoamperometría. De las curvas i-t obtenidas (Figura 2) se concluye 
que sobre el electrodo ocurre la formación de una monocapa bidimensional2 de A8QC sobre el 
electrodo. Asimismo, los estudios de dinámica molecular realizados, en conjunción a los datos 
obtenidos de los diferentes registros electroquímicos, demuestran que el proceso de formación de 
la monocapa es de tipo monoelectrónico.  
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The knowledge of the electrochemical behaviour of pollutants can contribute to the development of 
methods able to eliminate such compounds or, at least, to decrease their toxicity. Other imidazolinone 
herbicides such as imazapyr, imazethapyr or imazaquin have been studied by the authors [1]. 
Imazamethabenz acid differs from these compounds in the aromatic part (a benzoic acid rest) that is non-
reducible in aqueous media (scheme 1). So, the reducible part of the molecule must be the imidazolinone ring 
as found for imazamethabenz methyl [2] 
 
(a)  (b)  (c)  
 
Scheme 1: Structures of (a) imazapyr, (b) imazaquin, and (c) imazamethabenz acid 
  
Polarographic and voltammetric studies have been made on mercury electrodes from strongly acidic 
media (0.1–2.7 M H2SO4) to pH 12. The overall reduction process involves the uptake of two electrons, the 
following species being reduced [2, 3]: 
 
 
 
 In strongly acidic media (pH<pK1) the protonated herbicide is reduced through an irreversible process, 
the r.d.s. being the second one-electon transfer. At pK1<pH<pK2 the carboxylate unprotonated form is 
reduced and the second transfers becomes reversible or quasi-reversible. In basic solutions the dianionic form 
is reduced. 
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